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Einleitung 


In  einer  1899  erschienenen  Arbeit  haben  Abegg 
und  Bodländer 1),  auf  Grund  der  Elektroaffinität  eine 
neue  Definition  für  die  komplexen  Verbindungen  gege- 
ben. Nach  ihnen  sind  die  komplexen  Verbindungen 
solche,  in  denen  einer  der  ionogenen  Bestandteile  eine 
Molekularverbindung  aus  einem  einzeln  existenzfähigen 
Ion  („Einzelion“)  mit  einer  elektrisch  neutralen  Molekel 
(„Neutralteil“)  darstellt.  Je  grösseres  Bestreben  zur 
Ionenbildung  die  Komponenten  des  Neutralteils  haben, 
desto  loser  ist  der  Zusammenhang  des  Komplexes  und 
im  Gegenteil,  je  schwächere  Ionenbildner  die  Kompo- 
nenten des  Neutralteils  sind,  desto  fester  ist  der  Komplex. 
Ein  Überblick  der  komplexen  Salze  zeigt  auch,  dass  im 
allgemeinen  die  Tendenz  zur  Komplexbildung  mit  abneh- 
mender Elektroaffinität  steigt.  Durch  Bildung  des  Kom- 
plexes wird  die  Elektroaffinität  des  Einzelions  verstärkt, 
was  daraus  hervorgeht,  dass  bei  Elektrolyse  komplexer 
Verbindungen  nie  das  komplexe  Ion,  sondern  nur  sein 
Einzelion  entladen  wird. 

Man  hat  früher  einen  Unterschied  zwischen  Kom- 
plex- und  Doppelsalzen  gemacht.  Nach  der  Auffassung 
Abegg' s und  Bodländer's  unterscheiden  sie  sich  nur 
graduell  dadurch,  dass  die  Neutralteile  bei  den  letztge- 
nannten viel  stärker  in  ihre  Bestandteile  zerfallen  sind. 


*)  Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie  20,  453  (1899). 


Die  Neutralteile  scheinen  von  zweierlei  Art  zu  sein, 
nämlich  entweder  salzartige  Verbindungen,  welche  selbst 
aus  schwachen  Ionen  gebildet  sind,  oder  einfache,  nicht 
messbar  clissociirte  Verbindungen  resp.  Elemente,  Die 
erstgenannten  addieren  sich  sowohl  an  Kationen,  wie 
an  Anionen,  die  letztgenannten  häufig  vorwiegend  an 
eine  Ionenart. 

Die  vielleicht  bekanntesten  von  der  letzten  Gruppe 
sind  die  so  sehr  zahlreichen  Ammoniakverbindungen,  in 
welchen  eine  oder  mehrere  Molekeln  NH3  als  Neutralteil 
komplexer  Kationen  Vorkommen.  In  Übereinstimmung 
mit  den  Ansichten  von  Abegg  und  Bodländer  bilden 
die  Elemente  mit  NH3  überhaupt  desto  leichter  kom- 
plexe Kationen,  je  weniger  elektro affin  sie  sind,  wie  aus 
der  Spannungsreihe  leicht  zu  ersehen  ist.  Von  den 
stark  positiven  Alkali-Ionen  sind  keine  Komplexe  mit 
NH3  bekannt,  während  die  Erdalkalien  solche  schon  in 
geringem  Grade  bilden.  Von  den  schwachen  Ionen- 
bildner wie  Gold,  Platin  und  Silber  existieren  bekannt- 
lich sehr  zahlreiche  und  beständige  NH3 -Verbindungen. 
Durch  Untersuchungen  über  die  Erniedrigung  des  NH3- 
Partialdruckes  durch  Zusatz  von  Salzen,  welche  mit  NH3 
komplexe  Kationen  bilden,  liatt  Gaus1)  auch  experimen- 
tell beweisen  können,  dass  überhaupt  die  Fähigkeit  zur 
Bildung  von  komplexen  Kationen  mit  zunehmender 
Elektroaffinität  der  Elemente  abnimmt. 

Es  würde  uns  zu  weit  führen  die  Untersuchungen, 
welche  auf  dem  Gebiete  der  Metallammoniaksalze  aus- 
geführt sind,  zu  referieren.  Es  sollen  hier  nur  die  schö- 
nen besonders  von  Werner  und  von  Jörgensen  über  meh- 
rere gut  karakterisierte  komplexe  Metallamin-  und  ammo- 
niaksalze, wie  Chrom,  Kobalt,  Platin,  u.  s.  w.,  ausgeführ- 
ten Untersuchungen  erwähnt  werden.  Diese  Unter- 
suchungen betreffen  lediglich  den  Typus  resp.  Konsti- 


b Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie  25,  236  (1900). 
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tution,  nicht  die  Stabilität  und  Unterschiede  in  der 
chemischen  Energie  (Ionenbildungstendenz)  im  Vergleich 
zu  anologen  Verbindungen.  In  letzter  Zeit  hat  dann 
Bodländer 1)  durch  seine  elegante  Methode  der  Potential- 
messungen, sowie  durch  Löslichkeitsversuche  besonders 
die  Formel  und  Stabilität  mehrerer  komplexen  Silber- 
ammoniaksalze bestimmt. 

Aber  während  so  über  die  komplexen  Ammoniak- 
salze sehr  viele  Untersuchungen  vorliegen,  sind  die  freien 
Metallammoniakhydroxyde  bis  in  die  letzte  Zeit  ganz 
im  Hintergrund  geblieben,  was  wahrscheinlich  darauf 
beruht,  dass  die  meisten  Metallammoniakhydroxyde  nur 
in  Lösung  existieren  und  ausserdem  immer  einen  klei- 
neren oder  grösseren  Überschuss  von  NH3  brauchen, 
wodurch  die  Untersuchungen  sehr  erschwert  werden. 

Es  schien  deshalb  sehr  lohnend  zu  sein,  mit  den 
zu  Gebote  stehenden  physikalisch-chemischen  Hülfsmit- 
teln  die  Metallammoniakhydroxyde  näher  zu  studieren. 
Meine  Absicht  war  zuerst  nur  die  komplexen  Kupriam- 
moniakhydroxyde  zu  untersuchen,  aber  weil  es  sich 
zeigte,  dass  es  mit  unseren  Hülfsmitteln  sehr  schwer 
war,  quantitative  Resultate  zu  bekommen,  habe  ich,  um 
ATergleich-Material  zu  erhalten,  auch  die  Lösungen  von 
Nickel-,  Cadmium-,  Zink-  und  Silberhydroxyden  in  Am- 
moniak untersucht. 

Als  ich  diese  Arbeit  über  die  genannten  komplexen 
NH3-Hydroxyde  im  Frühling  1902  begann,  war,  wie  ge- 
sagt, sehr  wenig  über  sie  bekannt.  Von  Kupferammo- 
niaklösungen liegt  eine  Untersuchung  von  Dawson  und 
Mc  Grae2)  vor.  Diese  Forscher  haben  gezeigt,  das  beim 
Auflösen  von  CuO  in  NH3  anscheinend  CuO  . 2NH3  sich 
in  Lösung  bildet.  Bei  ihren  Untersuchungen  war  der 


b Bodländer  und  Fittig , Zeitschr  f.  physik.  Chemie  39,  597 

(1901). 

2)  Journ.  Chem.  Soc.  77,  1239,  (1900). 
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Verteilungssatz  von  Nernst  zu  Grunde  gelegt.  Wird 
nämlich  Chloroform  mit  NH3-Lösung  geschüttelt,  so  ver- 
teilt sich  das  undissoeiirte  NH3  in  einem  konstanten 
Verhältnis  zwischen  beiden  Lösungsmitteln.  Wenn  nun 
durch  Komplexbildung  ein  Teil  von  dem  NH3  gebunden 
wird,  ändert  sich  die  Verteilung,  und  die  Grösse  dieser 
Änderung  giebt  den  Grad  der  Komplexbildung. 

Auch  liegen  zwei  kurze  Abhandlungen  von  Bouzctt  B 
vor,  in  welchen  er  die  Neutralisations wärme  des  Kupfer- 
oxydannnoniaks  mit  einigen  Säuren  untersucht  und  be- 
merkt, dass  die  entwickelten  Wärmemeilgen  einen  kon- 
stanten Überschuss  gegen  die  Neutralisationswärme  so- 
wohl von  Kupferhydroxyd  — Säure,  wie  von  NH3  — Säure 
zeigen.  Der  Verfasser  hat  auch  die  Verbindungswärme 
von  Kupferoxydammoniak  untersucht  und  als  Mittel  ge- 
funden: CuO  gefällt  + 28  NH3  gel.  (14  1)  ==  CuO  . 28  NH3 
gel.  + 4,*  2 3 Cal.  Boazat  zieht  aus  den  Versuchen  den 
Schluss,  dass  Kupferoxydammöniak  eine  starke  komplexe 
Base  ist.  Doch  ist  diese  Schlussfolgerung  auf  Grund  der 
Verbindungs  wärme  eine  sehr  zweifelhafte. 

Über  Nickel-  und  Cadmiumhydroxyd  ist  aus  der 
älteren  Litteratur 2)  nur  zu  entnehmen,  dass  sie  unter 
Bildung  von  komplexen  NH3 -Hydroxyden  sich  in  NH3 
lösen.  Von  Zn(OH)2  glaubte  man  früher,  dass  es  beim 
Lösen  in  NH3  ein  Zinkat  bildet.  Obwohl  diese  ältere 
Ansicht,  seitdem  Hantzsch  0 gezeigt  hatte,  dass  Zn(OH)2 
kaum  im  Stande  ist  auch  mit  starken  Basen  wie  NaOH 
ein  Zinkat  zu  bilden,  bei  den  physikalischen  Chemikern 
sicherlich  nicht  viel  Anklang  fand,  waren  doch  keine 
direkten  Versuche  vorhanden,  welche  das  wirkliche  Ver- 
halten solcher  Lösungen  aufklären  konnten. 

Von  Silberoxyd  hat  man  schon  lange  gewusst,  das 


b Compt.  rend.  134,  1216;  1310. 

2)  Yergl.  Dämmer  Handwörterbuch  der  Chemie. 

3)  Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie  30.  298  (1902). 


es  mit  NH3  eine  feste  Verbindung,  das  sogenannte  Knall- 
quecksilber, bildet.  Doch  waren  über  die  Lösungen 
von  Ag20  in  NH.,  bei  Beginn  meiner  Arbeit  keine  direk- 
ten Messungen  vorhanden.  Meine  Absicht  war  auch 
die  Silberammoniakhydrokyde  ausser  durch  Leitfähig- 
keits-  auch  mittelst  Potential-  und  Löslichkeitsmessungen 
zu  studieren.  Doch  sind  unterdessen  schon  zwei  Arbei- 
ten eine  von  Whitney  und  Melcher und  die  andere  von 
Euler2)  erschienen,  in  welchen  gezeigt  wird,  dass  die 
komplexen  Kationen  hier  ähnlich  wie  bei  Silberammo- 
niaksalzen konstituirt  sind,  also  das  jedes  Mol  Silber 
zwei  Mol  NH3  bindet. 

Während  der  zwei  Jahre,  welche  seit  Beginn  die- 
ser Arbeit  verflossen,  sind  jedoch  auch  einige  andere 
Arbeiten  über  die  komplexen  Metallammoniakhydroxyde 
in  der  Litteratur  erschienen.  Die  hierüber  vorliegenden 
Untersuchungen  sollen  später  zur  Besprechung  kommen. 


*)  Journ.  Americ.  Chem.  Soc.  25,  69  (1903) ; Chem.  Central- 
blatt  1903,  I,  620. 

Ber.  Dtsch.  Chem.  G-es.  36.  1854  (1903). 


I.  Darstellung  der  Lösungen. 

. . jt ....  ...!■■ - 

Kupferhydroxyd  Cu(OH)2. 

Wie  in  der  Litteratur  angegeben  ist,  kann  man 
diesen  Körper  auf  sehr  verschiedenem  Wege  darstellen. 
Je  nach  der  Darstellungsweise  bekommt  man  entweder 
kolloidales  oder  krystallinisches  Kupferhydroxyd.  Aus 
neutralen  Kupfersalzlösungen  mit  Alkali  in  der  Kälte 
gefälltes  Hydroxyd  ist  kolloidal1).  Die  krystallinischen 2) 
und  amorphen  3)  mehr  grobkörnigen  Niederschläge  von 
Kupferhydroxyd  werden  dagegen  erhalten,  wenn  basische 
Kupfersalze  mit  Alkalien  behandelt  werden. 

Das  kolloidale  Kupferhydroxyd  oder  Hydrogel  ent- 
hält in  frischem  Zustande  eine  grosse  Menge  Wasser, 
nicht  chemisch  gebunden,  sondern  als  Absorptions-  und 
Imbibitionswasser 3).  Es  ist  sehr  schwer  dasselbe  rein  zu 
erhalten,  weil  es  wie  alle  kolloidalen  Substanzen  ein  gros- 
ses Absorptionsvermögen  besitzt,  und  infolge  dessen  im- 
mer hartnäckig  Alkali  zurückhält  und  leicht  Kohlensäure 
aus  der  Luft  absorbiert.  Ausserdem  muss  man  sehr  vor- 
sichtig sein,  dass  es  bei  vielem  Waschen  sich  nicht  in 
Oxyd  verwandelt.  Das  blaue  kolloidale  Kupferhydroxyd 


b Ann.  der  Chem.  und  Pharm.  51,  179;  (1844)  Arch.  de 
Pharm.  [2]  89,  35;  Zeitschr.  f.  anorgan  Chemie  2,  195  (1892). 

2)  Compt.  rend.  34,  573  (1852);  53,  209  (1861);  Arch.  de  Pharm. 
89,  35  (1857). 

3)  Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie  5,  466  (1894). 
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erleidet  nämlich  auch  unter  Wasser  sehr  leicht  Verän- 
derungen, verliert  allmählich  sein  Wasser,  bis  zuletzt 
schwarzes  CuO  resultiert. 

Die  krystallinischen  und  amorphen  Kupferhydroxyde, 
welche  sich  von  den  Hydrogelen  dadurch  unterscheiden, 
dass  sie  ein  chemisches  Hydrat  von  der  Formel  CuO  . H20 
darstellen,  sind  sehr  beständig.  Man  kann  sie,  wie  meh- 
rere Forscher  gezeigt  haben,  frqi  von  Alkali  und  Kohlen- 
säure ohne  Schwierigkeit  erhalten. 

Das  Kupferhydroxyd  zu  unserem  Zwecke  wurde 
aus  einer  lauwarmen,  verdünnten  Kupferammoniumsul- 
fat- oder  -nitratlösung1)  durch  Fällen  mit  einer  ungefähr 
äquivalenten  Menge  reiner,  verdünnter  Natriumhydrat- 
lösung unter  Kohlensäure- Abschluss  erhalten.  Das  zur 
Anwendung  kommende  Natriumhydroxyd  war  aus  mit  Nat- 
rium dargestelltem,  festem  Natriumhydroxyd  bereitet. 
Weil  auch  in  diesem  Präparate  Karbonat  enthalten  ist, 
wurde  davon  erst  eine  gesättigte  Lösung  bereitet,  die 
klare  von  Karbonat  freie  Schicht  abgezogen  und  mit 
kohlensäurefreiem  Wasser  verdünnt.  In  der  so  berei- 
teten Natriumhydroxydlösung  waren  nur  Spuren  von 
Karbonat  nachweisbar. 

Aus  einer  Kupferammoniumsulfat-Lösung  scheidet 
sich  ein  schöner,  blauer,  flockiger  Niederschlag  ab,  wel- 
cher mit  der  Zeit  immer  körniger  wird.  Aus  Kupfer- 
ammoniumnitrat-Lösung  bekommt  man  einen  krystalli- 
nischen Niederschlag.  Kupferhydroxyd,  das  auf  eine 
dieser  beiden  Arten  erhalten  ist,  ist  leicht  zu  waschen. 
Zu  diesem  Zwecke  wurde  der  Niederschlag  in  geschlos- 
senen Flaschen  mit  lauwarmem  kohlensäurefreiem  Wasser 
so  lange  dekantiert,  bis  das  Waschwasser  eine  neutrale 
Reaktion  gab.  Wenn  dann  die  Leitfähigkeit  des  Wasch- 
wassers zu  einem  konstanten  Minimalwert  gesunken  war, 
wurde  die  Substanz  als  rein  angesehen. 


*)  Alle  Präparate  sind  von  Kahlbaum  bezogen. 
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Das  auf  diese  Weise  erhaltene  Kupferhydroxyd 
wurde  dann  in  vorher  durch  Destillation  über  Kalk 
gereinigtem  Ammoniak  von  einem  bekannten  Titer  gelöst, 
und  zwar  in  feuchtem  Zustande,  weil  bekanntlich  die 
meisten  Metallhydroxyde,  wenn  sie  getrocknet  werden, 
sich  weniger  lösen. 

Obwohl  es  sich  zeigte,  dass  in  einer  solchen  Lösung 
weder  Kohlensäure  noch  Schwefel-  resp.  Salpetersäure 
nachzuweisen  war,  wurde  zur  Kontrolle  noch  reines 
Kupferoxyd  in  Ammoniak  gelöst  und  die  Leitfähigkeit 
einer  solchen  Lösung  mit  der  Leitfähigkeit  einer  ent- 
sprechenden aus  Kupferhydroxyd  und  Ammoniak  berei- 
teten Lösung  verglichen.  Wie  später  gezeigt  wird,  geben 
die  beiden  Lösungen  dieselben  Werte,  was  wohl  zeigt, 
dass  sie  als  identisch  zu  betrachten  sind. 

Wenn  das  feuchte  Kupferhydroxyd  in  Ammoniak 
von  verschiedenen  Koncentrationen  gelöst  wurde,  zeigte 
sich  bald,  dass  in  einer  solchen  Lösung  die  NH3-Kon- 
centration  erheblich  grösser  als  die  Kupferkoncentration 
war.  Für  die  Messungen  war  es  jedoch  wichtig,  auch 
Lösungen  zu  bekommen,  welche  in  Bezug  auf  Kupfer 
so  konzentriert  wie  möglich  waren. 

Um  das  überschüssige  Ammoniak  von  einer  solchen 
Lösung  zu  entfernen,  wurden  verschiedene  Methoden 
geprüft.  Erstens  wurde  durch  die  Lösung  reiner  Wasser- 
stoff durchgeleitet  und  das  entweichende  NH3  in  Schwefel- 
säure gesammelt.  Aber  es  zeigte  sich  doch,  dass  es  sehr 
zeitraubend  war,  auf  diese  Weise  das  überschüssige  NH3 
wegzutreiben.  Nicht  bessere  Resultate  bekam  man, 
wenn  kohlensäurefreie  Luft  durch  die  Lösung  geleitet 
wurde.  Auch  habe  ich  versucht  die  ammoniakalische 
Lösung  mit  Chloroform  auszuschütteln.  Der  Verteilungs- 
koefficient  des  NH3  in  Chloroform  ist  jedoch  zu  klein, 
um  diese  Methode  mit  Vorteil  anwenden  zu  können.  . 

Die  dritte  Methode,  das  Behandeln  der  Lösungen 
in  Vacuum  über  konc.  Schwefelsäure,  erwies  sich  als  die 
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zweckmässigste.  Die  Kupferammoniaklösungen  wurden 
in  einen  grossen  Exiccator  gebracht  und  der  Exicca- 
tor  zum  Vacuum  ab  gesaugt.  Die  Wirkung  ist  sehr 
intensiv.  Von  einer  Lösung,  in  welcher  die  ursprüng- 
liche NH3-Koncentration  12  normal  war,  sind  schon  nach 
ungef.  24  Stunden  die  ersten  Spuren  von  Cu  (OH)2, 
welches  eine  krystallinische  Struktur  zeigt,  abgeschieden. 
Die  Ammoniakkoncentration  ist  dann  ungef.  auf  ein 
Drittel  der  ursprünglichen  Koncentration  gefallen. 

Die  NH3-Koncentration  einer  solchen  Lösung  ist 
direkt  durch  Titration  mit  Schwefelsäure,  Nitrophenol 
als  Indikator,  zu  bestimmen.  Nur  ist  zu  bemerken,  dass 
die  Lösung  erst  zu  verdünnen  ist  um  den  Farbenum- 
schlag besser  konstatieren  zu  können.  Zur  Kontrolle 
wurden  die  Lösungen  auch  mit  Aluminiumspänen  ge- 
schüttelt, wobei  metallisches  Kupfer  ausfällt,  und  die 
farblos  gewordene  Lösung  titriert.  Auf  beide  Weisen 
bekam  man  übereinstimmende  Werte. 

Die  Kupferkoncentrationsbestimmung  der  Lösungen 
wurde  elektrolytisch  nach  den  Angaben  von  Litckow  *■) 
ausgeführt.  In  die  Lösung  wurde  Schwefelsäure  bis  zur 
neutralen  Reaktion  zugesetzt  und  bei  einem  Überschuss 
von  Salpetersäure  gewöhnlich  über  Nacht  mit  einer 
Stromstärke  von  0,3  Amp.  elektrolysiert.  Das  Kupfer 
scheidet  sich  sehr  schön  auf  der  netzförmigen  Platin- 
katode aus.  Immer  wurden  von  einer  Lösung  zwei 
Analysen,  welche  auf, Zehntel  mmg.  mit  einander  iiber- 
einstimmten , gemacht. 


Nickelhydroxyd  Ni(OH)2. 

Nickelhydroxyd  wurde  erst  als  voluminöser,  apfel- 
grüner Niederschlag  aus  einer  verdünnten  Nickelsulfat- 

x)  Zeitschr.  f.  anal.  Chemie  19.  1 (1880).. 
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lösung  durch  Fällen  mit  reiner  Natronlauge  gewonnen 
Es  zeigte  sich  jedoch  bald,  dass  es  unmöglich  war,  einen 
sulfatfreien  Niederschlag  so  zu  bekommen.  Ganz  reines 
Nickelhydroxyd  kann  man  erhalten,  wenn  zu  einer  ver- 
dünnten Nickelnitratlösung  *)  ein  kleiner  Überschuss 
von  Natronlauge  zugesetzt  wird.  Um  den  Niederschlag 
schneller  wraschen  zu  können,  geschah  das  Fällen  in 
lauwarmer  Lösung,  wobei  der  entstandene  Niederschlag 
nicht  so  woluminös  ist,  wie  der  in  der  Kälte  erhaltene. 
Der  Niederschlag  wurde  erst  mit  reinem,  dann  mit  NH3- 
haltigem  und  zuletzt  mit  warmem,  kohlensäur efreiem 
Wasser  in  zugeschlossenen  Flaschen  dekantiert.  Wenn  das 
Waschwasser  dann  eine  konstante  Minimalleitfähigkeit 
erhalten  hatte,  wurde  der  Niederschlag  in  ähnlicher  Weise 
wie  Kupferhydroxyd  in  NH3  gelöst.  Die  Lösung  gab 
keine  Reaktion  weder  auf  Salpeter-  noch  auf  Koh- 
lensäure. 

Noch  schneller  konnte  ich  ein  ganz  reines  Nickel- 
hydroxyd aus  lauwarmer  Nickelammoniumnitrat-Lösung 
mittels  Natronlauge  bekommen. 

Die  in  Bezug  auf  Nickel  koncentriertesten  Lösungen 
wurden  auch  hier  durch  Evacuieren  einer  NH3 -reicheren 
Nickelhydroxyd-Lösung  über  Schwefelsäure,  gewonnen. 

In  den  Lösungen,  in  denen  die  NH3-Koncentration 
unbekannt  war,  wurde  direkt  auf  NH3  mit  Phenolphta- 
lein  als  Indikator  titriert. 

Die  Nickelkoncentration  wrirde  elektrolytisch  in 
einer  ammoniakalischen,  Ammoniumsulfat  enthaltenden 
Lösung,  gewöhnlich  über  Nacht  bei  einer  Stromstärke 
von  0,5  bis  1 Amp.  nach  den  Angaben  von  Neumann *  2) 
bestimmt.  Die  elektrolytische  Nickelbestimmung  gab 
sehr  genaue  Werte. 


x)  Vergl.  Teichmann  Ann.  der  Chem.  und  Pliarm.  156,  17  (1870) 

2)  Die  Elektrolyse  der  Metallen;  Vegl.  Zeitschr.  f.  anal.  Che- 
mie 8,  334  (1864);  19,  320  (1880). 
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Cadmiumhydroxyd  Cd(OH)2. 

Cadmiumhydroxyd  wurde  aus  einer  verdünnten  T 
lauwarmen  Cadmiumnitrat-Lösung  mit  einer  berechneten 
Menge  reiner  Natronlauge  ausgefällt. *)  Der  Niederschlag 
wurde  in  ähnlicher  Weise  wie  beim  Kupfer  unter  Kohlen- 
säure-Abschluss so  lange  dekantiert  bis  weder  der  Nie- 
derschlag noch  das  Waschwasser  eine  Nitratreaktion 
mehr  gab.  Wenn  das  Waschwasser  eine  konstante 
Minimileitfähigkeit  zeigte,  wurde  das  Hydroxyd,  wie  frü- 
her in  feuchtem  Zustande,  in  Ammoniak  gelöst.  In  den 
so  erhaltenen  NH3-haltigen  Lösungen  konnte  keine  Koh- 
lensäure nachgewiesen  werden. 

Die  in  Bezug  auf  Cadmium  koncentriertesten  Lösun- 
gen wurden  wieder  durch  Evacuiren  der  NH3 -reicheren 
Lösungen  über  konc.  Schwefelsäure  erhalten. 

Das  Cadmium  wurde  als  Oxyd  bestimmt.  Eine 
abpipetierte  Menge  der  Flüssigkeit  wurde  zum  Trocknen 
eingedampft,  nach  Ansäuern  mit  Salpetersäure  geglüht 
und  als  Oxyd  gewogen.  Die  Analysen  stimmten  sehr 
gut  mit  einander  überein.  Auch  versuchte  ich  Cad- 
mium elektrolytisch  zu  bestimmen,  aber  es  gelang  mir 
nicht  auf  diese  Weise  übereinstimmende  Resultate  zu 
bekommen. 


Zinkhydroxyd  Zn(OH)2. 

Das  Zinkhydroxyd  wurde  für  unsere  Zwecke  erst 
in  ähnlicher  W eise  wie  bei  Hantzsch*  2)  aus  verdünnter 
Zinksulfatlösung  mit  reiner  Natronlauge  in  der  Kälte 
gefällt.  Es  scheidet  sich  ein  amorpher,  ziemlich  schwer 


J)  Vergl.  Ann.  der  Chem.  und  Pharn.  51,  168.  (1844). 

2)  Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie  30,  298  (1902). 
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waschbarer  Niederschlag  ab,  welcher  unter  Kohlensäure- 
Abschluss  mit  kohlensäurefreiem  Wasser,  wie  bei  den 
anderen  Hydroxyden,  dekantiert  wurde,  bis  das  Wasch- 
wasser keine  Reaktion  auf  Schwefelsäure  mehr  gab  und 
bis  die  Leitfähigkeit  des  Waschwassers  zu  einem  Mini- 
mum gesunken  war. 

Zur  Kontrolle  wurde  Zinkhydroxyd  auch  aus  einer 
verdünnten  Sulfatlösung  durch  Fällen  mit  Baryt  bereitet, 
Zu  einer  bekannten  einige  Tropfen  Phenolphtalein  ent- 
haltenden Zinksulfatlösung  wurde  solange  verdünnter 
Baryt  zugesetzt,  bis  die  erste  rosa  Färbung  zu  bemerken 
war.  Weil  die  Operation  in  der  Wärme  vorgenommen 
wurde,  setzte  sich  der  Niederschlag,  welcher  ausser 
Zn(OH)2  auch  BaS04  enthielt,  ziemlich  leicht  zum  Boden. 
Die  Fällung  wurde  noch  mit  warmem,  kohlensäure- 
freiem  Wasser  in  zugeschlossenen  Flaschen  dekantiert, 
bis  das  Waschwasser  eine  konstante  Leitfähigkeit  gab. 

Die  auf  beide  Weisen  dargestellten  Zinkhydroxyde 
wurden  in  feuchtem  Zustande  in  ähnlicher  Weise  wie 
die  anderen  Hydroxyde  in  NH3  gelöst. 

Der  Zinkgehalt  der  Lösungen  wurde  als  ZnO  be- 
stimmt, Eine  gewisse  Menge  wurde  abpipetiert,  zum 
Trocknen  eingedampft  und  nach  Ansäuren  mit  Salpeter- 
säure geglüht.  Immer  wurden  zwei  Analysen  gemacht, 
welche  sehr  gut  mit  einander  übereinstimmten. 

Wie  auch  Hantzsch *)  und  Kuriloff* 2)  gezeigt  haben, 
dürfte  es  ziemlich  schwer  sein  von  Sulfat  ganz  reines 
Zinkhydroxyd  darzustellen.  Hantzsch  und  Kuriloff  geben 
an,  dass,  wenn  das  Hydroxyd  durch  eine  berechnete 
Menge  Alkali  aus  Zinksulfatlösung  gewonnen  wird,  der 
Niederschlag  auch  nach  völligem  Auswaschen  bis  zum 
Ausbleiben  der  Barytprobe  im  Filtrat  noch  eine  erheb- 
liche Menge  Säure  als  basisches.  Sulfat  zurückhält. 


»)  Loc.  cit.  S.  11. 

2)  Chem.  Centralblatt  (1901)  II.  1222. 


Später  ist  eine  Arbeit  von  Euler  1)  erschienen,  in 
welcher  er  behauptet,  dass  von  Zinknitratlösung  mittels 
Natronlauge  ganz  reines  Zinkhydroxyd  zu  bekommen 
sei.  Ich  habe  deshalb  noch  einmal  das  Zinkhydroxyd 
von  Zinknitratlösung  mit  einer  berechneten  Menge 
Natronlauge  bereitet,  in  feuchtem  Zustande  in  Ammo- 
niak gelöst  und  mit  der  so  erhaltenen  Lösung  die  Mes- 
sungen wiederholt. 


Silberoxyd  Ag20. 

Ag20  wurde  durch  Fällen  aus  einer  verdünnten 
AgN03 -Lösung  mit  Natronlauge  erhalten.  Wie  bekannt, 
ist  es  sehr  leicht  zu  waschen.  Um  Silberkarbonat  in 
der  ammoniakalischen  Lösung  zu  vermeiden,  wurde  eine 
gesättigte  Lösung  von  Ag20  in  NH3  bereitet.  Weil 
nämlich  Silberkarbonat  viel  unlöslicher  als  Silberoxyd  in 
Ammoniak  ist,  kann  bei  einem  Überschuss  des  letzteren 
das  erste  nicht  mehr  in  der  Lösung  vorhanden  sein. 
Die  klare  Lösung  wurde  abpipetiert  und  zu  Messun- 
gen gebraucht. 

Die  Ag-Koncentration  der  Lösung  wurde  durch 
Titration  mit  HCl  bestimmt. 


-1)  Ber  Dtsch.  Chem.  Ges.  BO.  3400  (1903). 


II.  Potentialmessungen. 


Um  nun  erst  die  Komplextypen  bei  den  Metall- 
ammoniakhydroxyden zu  bestimmen  wurden  Koncentra- 
tionsketten  der  ammoniakalischen  Lösungen  von  Kupfer-, 
Nickel-,  Cadmium-  und  Zinkhydroxyden  untersucht,  in 
ähnlicher  Weise,  wie  Bodlcinder  Y)  das  schon  mit  Silber- 
ammoniaksalz-Lösungen gemacht  hat. 

Nach  dieser  Methode  misst  man  bekanntlich  die 
elektromotorische  Kraft  erst  in  zwei  Lösungen,  welche 
die  gleiche  Koncentration  an  den  komplexen  Verbin- 
dungen und  verschiedene  Koncentrationen  des  lösen- 
den Bestandteils  besitzen,  mit  Elektroden  aus  dem  im 
Komplexe  enthaltenen  Metall.  Zweitens  misst  man  mit 
denselben  Elektroden  zwei  Lösungen,  in  welchen  die  Kon- 
centration des  lösenden  Bestandteils  dieselbe  ist,  die  Kon- 
centration der  komplexen  Verbindung  dagegen  verschieden. 

Haben  wir  nun  ein  in  Wasser  unlösliches  Metall- 
hydroxyd, welches  in  Folge  von  Komplexbildung  in 
Ammoniak  sich  löst,  so  können  wir  durch  Messung 
solcher  Koncentrationsketten  die  Komplextypen  bestim- 
men. Untersuchen  wir  nämlich  zwei  Lösungen,  in 
welchen  die  Metallkoncentration  dieselbe,  die  Ammoniak- 
koncentration  aber  verschieden  ist,  so  ergiebt  sich  die 
elektromotorische  Kraft  nach  dem  Massenwirkungsgesetz, 
wenn  die  Formel  der  Komplex-Ionen  Me^  (NH3)n  ist, 


x)  Festschrift  zur  Feier  von  Rieh.  Dedekind,  Braunschweig 
(1901).  S.  153;  Zeitschr.  f.  phys.  Chemie  39,  597  (1901). 
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in  der  ersten  Lösung 


k[Mem  (NH3)n  ] = Me-.  (NH3)n 


und  in  der  zweiten  Lösung 

k[Mem  (NH,).],  = Me,-.  (NH.),* 

Da  die  Koncentration  der  komplexen  Ionen  in 
beiden  Lösungen  gleich  gross  ist,  erhält  man 

(Me:  Me,)-  = [(NH3), : (NH3)]W 

Das  Koncentrationsverhältnis  Me/Me,  ermittelt  man 
aus  der  elektromotorischen  Kraft  der  Kette.  Wenn  der 
Metall  zweiwertig  ist,  haben  wir  bei  25° 

E O.0295  log  (Me  : Me,)  — O.0295  L log  [(NH3),  : (NH3)] 

Weil  das  Verhältnis  der  Koncentrationen  des  freien 
Ammoniaks  bekannt  ist,  erhält  man  aus  der  gemessenen 
elektromotorischen  Kraft  das  Verhältnis  n : m. 

Um  die  aktive  Masse  des  Ammoniaks  zu  bekom- 
men, wurde  die  angewandte  Menge,  nach  Abzug  des 
gebundenen  Ammoniaks,  mit  (1  + O.osn ) multipliziert, 
wo  n die  Koncentration  der  ursprünglichen  Menge  nach 
Abzug  des  gebundenen  Ammoniaks  bedeutet.  Wenn 
für  die  wässerige  NH3-Lösung  das  Henry* sehe  Gesetz 
gelten  würde,  wäre  die  aktive  Masse  des  Ammoniaks 
proportional  der  Koncentration  des  Ammoniaks.  Das 
Henry'' sehe  Gesetz  gilt  hier  jedoch  nicht.  Deshalb  hat 
Bodländer  aus  den  von  Gaus  1)  bestimmten  Ammoniak- 
dampfdrucken wässeriger  Ammoniaklösungen  eine  Inter- 
polationsformel p/n,  = 12.4  (1  + 0.o8rc ),  die  den  beobach- 
teten Werten  sich  ziemlich  gut  anschmiegt,  aufgestellt. 
Diese  Formel  bekommt  man,  wenn  die  Koncentrationen 
in  Mol.  Ammoniak  per  Liter  angegeben  sind. 


0 Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie  25.  236.  (1900). 
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Wenn  die  Koncentration  des  freien  Ammoniaks  in 
beiden  Lösungen  die  gleiche  ist,  die  Koncentration  der 
komplexen  Ionen  verschieden,  so  bekommen  wir 

[Me*  (NH 3)n],  : [Me*  (NH3),J  = (Me, : Me)- 

und  die  Elektromotorische  Kraft  der  Kette  bei  25°  C., 
wenn  der  Metall  zweiwertig  ist, 

E,  = O.0295  log  (Me,  : Me)  = 

^ log  {[Mem  (NH,),], : [Mem  (NHä)»]} 

Aus  dem  beobachteten  Wert  von  E,  kann  man  m 
berechnen  und  wenn  von  den  vorigen  Messungen  der 
Wert  R bekannt  ist,  so  ist  die  Formel  der  komplexen 
Ionen  bestimmt. 

Die  Potentialmessungen  wurden  nach  dem  üblichen 
Kompensationsverfahren  von  Poggendorff  und  Du  Bois- 
Reymond1)  gemacht.  Wie  bekannt,  ist  das  Prinzip  dieser 
Methode,  dass  man  der  zu  messenden  elektromotorischen 
Kraft  eine  messbare  veränderliche  Potentialdifferenz  ent- 
gegensetzt und  diese  solange  verändert,  bis  beide  sich 
aufheb  en. 

Die  Versuchsanordnung  war  die  übliche.  Als 
Nullinstrument  diente  ein  nach  Ostwalds  x)  Angaben  dar- 
gestelltes Lippmanri' sches  Kapillarelektrometer  mit  verti- 
kaler Kapillare.  Die  Stellung  der  Quecksilberoberfläche 
wurde  mit  einem  Mikroskop  beobachtet.  Hinter  den  Kapil- 
larelektrometer war  eine  Lampe  mit  kleiner  Flamme  ange- 
bracht. Durch  Anwendung  eines  genauen  Franke'schen 
Kompensationsapparats  konnte  man  sehr  gut  Millivolt 
direkt  ablesen  und  zehntel  Millivolt  schätzen.  Als  Ar- 
beitselement diente  ein  Accumulator,  welcher  mit  einem 
Westonelement  von  der  elektromotorischen  Kraft  1 ,019 
V.  eingestellt  wurde.  Eine  Änderung  der  Accumulator- 


l)  Ostwald  und  Luther , Physikochemische  Messungen. 
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einstellung  war  nur  sehr  selten  erforderlich.  Die  elek- 
tromotorische Kraft  des  Accumulators  änderte  sich  wahr- 
scheinlich sehr  wenig.  Doch  wurde  nach  einigen  Mes- 
sungen immer  kontrolliert,  ob  der  Accumulator  konstant 
geblieben  war. 

Die  Potentiale  wurden  gegen  eine  Normalelektrode 
HgiHgCl  in  w-KCl-Lösung  gemessen.  Die  Form  der 
Kalomel-Normalelektrode  war  die  übliche. x) 

Die  Elektrodengefässe  hatten  die  von  Ostwald  ange- 
gebene Form.  Die  Versuche  wurden  in  einem  Thermo- 
staten bei  25°  C ausgeführt. 

Versuche  mit  Koncentrationsketten  von  Kupfer-  und 
Nickelhydroxyd  in  Ammoniak. 

Als  Elektroden  bei  diesen  Versuchen  wurden  sowohl 
Platinelektroden,  welche  elektrolytisch  mit  einem  Kup- 
fer- resp.  Nickelüberzug  belegt  waren,  als  auch  elektro- 
lytisch überzogene  Kupfer-  resp.  Nickelelektroden  ange- 
wendet. Auch  wurde  versucht  die  so  dargestellten  Elek- 
troden zu  amalgamieren.  Es  zeigte  sich  jedoch  bald, 
dass  es  unmöglich  war  konstante  und  reproducierbare 
Potentiale  zu  bekommen.  Abgesehen  davon,  dass  man 
mit  zwei  ähnlich  gefertigten  Elektroden  ganz  abwei- 
chende Werte  erhielt,  konnte  man  auch  mit  derselben 
Elektrode  in  einer  bestimmten  Lösung  keine  konstanten 
Werte  bekommen.  Meistens  zeigte  sich,  dass  die  Poten- 
tiale kontinuierlich  mit  der  Zeit  abnahmen. 

Diese  Inkonstanz  der  Potentiale  beruht  beim  Kup- 
ferammoniakhydroxyd wahrscheinlich  darauf,  dass  Kupri- 
ammoniakhydroxyd  sich  zum  Kuproammoniakhydroxyd 
reduziert,  die  Lösung  also  mit  der  Elektrode  nicht  im 
Gleichgewicht  steht.  Beim  Nickel  löst  sich  wahrschein- 
lich die  Elektrode  in  überschüssigem  Ammoniak,  so  dass 


b Loc,  cit.  S.  16. 


2 


18 


die  ursprüngliche  Ionen-Koncentration  der  Lösung  verän- 
dert wird.  Damit  stimmt  überein,  dass  man  schon  viel 
konstantere  Potentiale  erhält,  wenn  ammoniakalische 
Nickelhydroxydlösungen  von  einer  relativ  grossen  Metall- 
koncentration  gemessen  werden  Wie  wir  später  sehen 
werden  ist  es  jedoch  unmöglich,  eine  Nickelammoniak- 
Lösung  darzustellen,  in  welcher  nicht  ein  grosser  Über- 
schuss von  Ammoniak  vorhanden  wäre.  Ausserdem  ist 
es  auch  für  unsere  Untersuchungen  nötig  bei  konstanter 
Metallkoncentration  die  Ammoniakmengen  variieren  zu 
lassen,  also  mindestens  in  einigen  Lösungen  einen  rela- 
tiv grossen  Überschuss  von  NH3  zu  brauchen. 

Um  konstante  Potentialwerte  zu  bekommen  wurden 
auch  Elektrodengefässe  versucht,  in  welchen  allmählich 
immer  neue  Lösung  zufloss.  Das  Elektro dengefäss x) 
hatte  die  Form,  welche  nachstehendes  Bild  zeigt.  Durch 
das  Kohr  a,  welches  mit  einem  die  Ver- 
suchsflüssigkeit enthaltenden  Scheide- 
strichter  verbunden  war,  floss  immer 
neue  Flüssigkeit  in  das  Elektroden- 
gefäss  zu,  um  sich  durch  das  Rohr 
a b wieder  zu  entfernen.  Die  Elektrode 
befand  sich  in  der  Erweiterung  c so 
dass  sie  stets  von  der  Flüssigkeit  um- 
gespült wurde.  Der  Schenkel  d war 
mit  Asbest  gefüllt. 

Doch  zeigte  es  sich,  dass  auch 
mit  Hülfe  dieser  Maasregeln  konstante 
Potentiale  nicht  zu  erhalten  waren. 

Versuche  mit  Koncentrationsketten  von  Cadmium- 
hydroxyd in  Ammoniak. 

Bei  den  Messungen  wurden  mit  einem  elektrolytisch 
dargestellten  Cadmiumüberzug  versehene  Platinelek- 

*)  Gefertigt  von  Glasbläser  Schmidt  in  Breslau. 
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troden  angewendet.  Man  erhält  sehr  schöne  konstante 
Elektroden,  wenn  nur  darauf  geachtet  wird,  dass  die 
Elektroden  bei  schwachem-  Strom  elektrolysiert  werden. 
Konstante  Elektroden  bekommt  man  auch,  wenn  die  so 
dargestellten  amalgamiert  werden.  Die  amalgamierten 
Elektroden  geben  ein  höheres  Potential  als  die  unamal- 
gamierten.  Bei  unseren  Messungen,  bei  denen  es  sich 
um  relative  Potentialunterschiede  handelt,  war  es  na- 
türlich nur  wichtig  immer  gleich  dargestellte  Elekt- 
roden anzuwenden.  Um  eine  Oxydation  der  Elektro- 
den zu  vermeiden,  wurden  sie  vor  jeder  Messung  eine 
Zeitlang  mit  Cadmium  elektrolytisch  überzogen. 

Die  Messungen  mit  variierenden  Ammoniak-Kon- 
centrationen  und  konstanter  Cadmium-Koncentration  sind 
in  der  Tabelle  1 zusammenstellt. 


Tabelle  1. 

Koncentrationsketten  von  Cadmiumhydroxyd  in  Ammoniak 
bei  gleichem  Cadmium-  und  wechselndem  Ammoniakgehalt . 


Ver- 

such. 

1 

Tem- 

perat. 

Koncen- 
trat.  des 
Cadmi- 
ums äqn. 

Koncentrat. 
des  Ammo- 
niaks. 

Aktive  Masse 
des  Ammo- 
niaks. 

E Volt 

n/m 

I. 

II. 

I. 

II. 

1 

1 

25° 

0.0167 

6.454 

3.227  | 

9.72 

4 01. 

o 

o 

d 

4.14 

2 

0 00835 

6.454 

2 

9.75 

2.30 

0.0780 

4.21 

3 

n 

0 0167 

5 

3.227 

6.95 

401 

0.0298 

4.24 

4 

ii 

0.0167 

6.454 

5 

9.72 

6.96 

0.0172 

4.02 

5 

TI 

0.0167 

6.454 

4 

9.72 

5.22 

0.0330 ' 

4.15 

6 

11 

0.0167 

4 

3.227 

5.22 

4.01 

0.0140 

409 

7 

11 

0.0167 

5 

4 

6.95 

5.22 

0.0158 

4.31 

8 

11 

0.00835 

6.454 

3 

9.75 

3.69 

0.0525 

4.22 

9 

'1 

0.00835 

3 

2 

3.69 

2.30 

0.0265 

4.34 

i 10 

1.  ” 

0.0167 

6.454 

2 

9.72 

2.30 

0.0740 

4.06 

Wie  man  sieht,  stimmen  die  erhaltenen  Resultate 
sehr  gut  mit  einander  überein.  Dem  komplexen  Kation 
kommt  also  die  Formel  Cdw(NH3)n  zu,  wo  n 4-mal  so 
gross  ist  wie  m. 

Um  den  Wert  von  m zu  bestimmen,  wurden  wei- 
tere Versuche  mit  konstantem  NH3-Gehalt  und  variie- 
rendem Metall-Gehalt  gemacht.  Obwohl  man  konstante 
Potentiale  bekam,  war  bei  der  Berechnung  der  Messun- 
gen kein  konstanter  Wert  für  m zu  erhalten.  Die 
Potentialunterschiede  zwischen  zwei  Lösungen  mit  dem- 
selben Ammoniak-  und  variierendem  Metall-Gehalt  sind 
zu  klein,  um  die  erhaltenen  Werte  zur  Berechnung 
von  m sicher  verwerten  zu  können.  Manchmal  bekam 
ich  Werte,  aus  welchen  m sich  zu  1 berechnet  lässt. 
Nach  den  Messungen  ist  es  also  nicht  bestimmt,  ob  dem 
komplexen  Kation  die  Formel  Cd(NH3)4  oder  Cd2  (NH3)8 
u.  s.  w.  zukommt.  Es  liegt  jedoch  kein  Grund  vor  an- 
zunehmen, dass  die  Formel  nicht  Cd(NH3)4  wäre. 

Mittelst  Tensionsmessungen  von  ammoniakalischen 
Cadmiumnitratlösungen  hat  Konowaloff1)  gefunden,  dass 
jedes  Mol  Cadmium  wahrscheinlioh  vier  Mol  Ammoniak 
zur  Komplexbildung  aufnimmt.  Bawson  und  Mc  Grae2) 
sind  wieder  durch  Bestimmungen  von  der  Verteilung 
des  NH3  swischen  ammoniakalischen  Cadmiumjodidlö- 
sungen und  Chloroform  zu  einem  ähnlichen  Resultat 
gekommen.  Auch  lässt  sich  aus  den  von  Gaus 3)  ausge- 
führten NH3-Partialdruckbestimmungen  von  ammonia- 
kalischen Cadmiumsulfatlösungen  für  NH3  ein  Wert 
berechnen,  welcher  nahe  4 ist.  Danach  würde  also  das 
komplexe  Cadmiumammoniakhydroxyd  ähnlich,  wie  die 
davon  sich  ableitenden  komplexen  Cadmiumammoniak- 
salze gebaut  sein. 

J)  Journ.  Russ.  Phys.  Chem.  Ges.  31,  910  (1819);  Chem.  Cen- 
tralblatt (1900),  I,  646. 

2)  Journ.  Chem.  Soc.  77,  1239  (1900). 

3)  Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie  25,  236  (1900). 


21 


Nachdem  meine  Messungen  ausgeführt  waren,  ist 
eine  Arbeit  von  Euler  x)  erschienen,  in  welcher  er  durch 
Untersuchungen  der  Koncentrationsketten  nach  der  Bod- 
ländeE sehen  Methode  sowohl  in  Cadmiumammoniaksulfat 
wie  in  dem  freien  Hydroxyd  für  das  komplexe  Kation 
die  Formel  Cdm(NH3)4m  findet.  Die  Koncentrationsele- 
mente  waren  bei  Euler  nach  dem  Schema 

1)  Metallelektrode  | Metallammoniaksulfat  | Sulfatlösung 

Metallelektrode 

2)  Metallelektrode  | Metallhydroxyd  + NH3 1 Sulfatlösung  j 

Metallelektrode 

zusammengestellt. 

Die  von  Euler  erhaltenen  Werte  stimmen  also 
überein  mit  den  meinigen. 


Überführungs-  und  Potentialuntersuchungen  von 
Zinkhydroxyd  in  Ammoniak. 

Zinkhydroxyd  ist  wie  bekannt  ein  amphoterer  Elek- 
trolyt, welcher  unter  Salzbildung  sowohl  in  Säuren  als  in 
Basen  sich  löst.  Auf  Grund  von  Leitfähigkeitsmessungen 
und  von  Bestimmungen  der  Verseifungsgeschwindigkeit 
des  Athylacetats,  hat  Hantzsch*  2)  zeigen  können,  dass 
Zinkhydroxyd  eine  sehr  schwache  Säure  ist,  die  auch  bei 
einem  Überschuss  von  Alkali  sehr  geringe  Mengen  Zin- 
kat  bildet  und  wahrscheinlich  vorwiegend  kolloidal  gelöst 
ist.  Dass  in  einer  Alkalilösung  von  Zinkhydroxyd  nur 
geringe  Mengen  von  Zinkat  vorhanden  sind,  hat  auch 
Herz 3)  durch  Dialysatorversuche  bewiesen. 

Wenn  also  Zinkhydroxyd  mit  so  starken  Basen 
wie  KOH  und  NaOH  kaum  ein  Zinkat  bildet,  war  zu 


1)  Ber.  Dtsch.  Chem.  Ges.  36,  3400  (1903). 

2)  Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie  30,  289  (1902). 

3)  Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie  31,  454  (1902). 
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erwarten,  dass  es  auch  nicht  mehr  im  Stande  wäre  mit 
Ammoniak  ein  Zinkat  zu  bilden.  Da,  soviel  mir  bekannt, 
keine  direkten  Versuche  darüber  in  der  Litteratur  zu 
finden  waren,  habe  ich  einige  Überführungsversuche 
mit  Zinkammoniaklösungen  ausgeführt. 

Der  Apparat  dazu  war  ganz  einfach, 
wie  das  nebenstehende  Bild  zeigte.  Der  eine 
Schenkel  a wurde  mit  Zinkammoniaklö- 
sung bis  zum  Glashahn  c gefüllt.  Der  an- 
dere Schenkel  b sammt  der  Durchbohrung 
des  Hahns . war  mit  einer  Ammoniaklö- 
sung von  entsprechendem  Gehalt  gefüllt. 
Wenn  man  sich  überzeugt  hatte,  dass 
die  Oberfläche  in  beiden  Röhren  genau 
c auf  demselben  Niveau  stand,  wurde  der 
Hahn  c geöffnet  und  ein  Strom  mit  120 
Volt  durch  die  Lösung  geschickt.  War 
nun  die  in  dem  rechten  Schenkel  befind- 
liche Elektrode  Kathode,  so  zeigte  es  sich, 
wenn  nach  einigen  Stunden  der  Glashahn 
zugeschlossen  und  der  Strom  unterbrochen  wurde,  dass 
hier  eine  beträchtliche  Menge  von  Zink  nachzuweisen  war. 
Lin  sicher  zu  sein,  dass  keine  Diffusion  in  der  Richtung 
der  Kathode  während  des  Versuches  stattgefunden  hatte, 
wurde  noch  ein  zweiter  Versuch  gemacht,  bei  dem  die 
Elüssigkeitsoberfläche  in  dem  rechten  Schenkel  absicht- 
lich etwas  höher  als  in  dem  linken  war.  Das  Resultat 
war  dasselbe. 

Der  Gegenversuch,  bei  dem  der  Strom  in  entgegen- 
gesetzter Richtung  geschickt  wurde,  zeigte  dass  nach  der 
Anode  keine  Spur  Zink  gewandert  war.  Nachdem  nun 
bewiesen  war,  dass  ein  Zinkat  in  messbarer  Menge  nicht 
vorliegt,  wurden  die  Potentialmessungen  ausgeführt. 

Bei  den  Zinkammoniakmessungen  war  es  sein- 
schwer, konstante  Elektroden  zu  bekommen.  Es  wurde 
versucht  Platinelektroden  in  gewöhnlicher  Weise  elekt- 


rolytisch  mit  Zink  zu  überziehen,  aber  die  so  gewon- 
nenen Elektroden  gaben  keine  konstanten  Werte. 
Durch  schwaches  Amalgarnieren  der  Elektroden  konnte 
ich  ebenfalls  keine  konstanten  Werte  erhalten.  Es  ge- 
lang mir  jedoch  auf  einem  anderen  Wege  brauchbare 
Elektroden  darzustellen.  Die  Platinelektroden  wurden 
in  einer  verdünnten,  einen  Tropfen  reinen  Quecksilbers 
enthaltenden  Zinkcyankaliumlösung  bei  schwachem  Strom 
mit  Zink  überzogen.  Die  Lösung  wurde  bei  der  Elektro- 
lyse bis  ung.  60°  erwärmt.  Wahrscheinlich  wurde  hier 
durch  die  kleine  Löslichkeit  des  Quecksilbers  eine  schwache 
Amalgamierung  der  Elektroden  herbeigeführt. 

Die  brauchbaren  Elektroden  waren  also  nur  unter 
ganz  bestimmten  Verhältnissen  zu  erhalten.  Besonders 
ist  zu  bemerken,  dass  nicht  zu  lange  elektrolysiert  werden 
darf.  Doch  konnte  ich  niemals  mit  zwei  auf  ganz  ähn- 
liche Weise  dargestellten  Elektroden  dieselben  Poten- 
tiale in  ein  und  derselben  Lösung  bekommen,  obwohl 
die  beiden  Elektroden  für  sich  konstante  und  reprodu- 
zierbare Potentiale  gaben.  Es  war  deshalb  nötig  die 
verschiedenen  Lösungen  mit  ein  und  derselben  Elektrode 
zu  messen.  Um  zu  kontrollieren,  ob  die  Elektrode  bei 
dem  Versuche  unverändert  geblieben  war,  wurde  die 
zuerst  gemessene,  schon  eine  Zeitlang  konstant  geblie- 
bene Lösung,  wieder  mit  derselben  Elektrode  gemessen, 
wobei  derselbe  Wert  herauskam. 

Die  auf  diese  Weise  ausgeführten  Potentialmessun- 
gen von  Zinkhydroxydammoniaklösungen  sind  in  der 
Tabelle  2 angegeben. 
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Tabelle  2. 

Koncentrationsketten  von  Zinkhydroxyd  in  Ammoniak  bei 
gleichem  Zink-  und  wechselndem  Ammoniakgehalt. 


Ver- 

such. 

Tem- 

perat. 

Koncen- 

trat.  des 
Zinks, 
äqn. 

Koncentrat 
des  Ammo- 
niaks. 

Aktive 
Masse  des 
Ammoniaks. 

E Volt 

| 

n/m 

I 

II 

1 

II 

1 

25° 

00330 

4 

2 

5.20 

2.26 

0.0335 

3.13 

2 

?? 

0.0330 

6 

2 

8.78 

2.26 

0.0547 

3.14 

; 3 

77 

0.0330 

6 

'4 

8.78 

5.20 

0.0212 

3.16 

4 

„ 

0.0165 

4 

2 

5.24 

2.29 

0.0320 

3.01 

5 

77 

0.0165 

6 

2 

8.81 

2.29 

0.0520 

3.33 

6 

77 

0.0165 

6 

4 

8.81 

5.24 

0.0200 

2.99 

7 

77 

0.0648 

4 

2 

5.12 

2.19 

0.0330 

3.03 

8 

„ 

0.0648 

6 

4 

8.69 

5.12 

0.0205 

3.03 

9 

77 

0.0648 

4 

2 

8.69 

2.19 

0.0535 

3.03 

Wie  man  siebt,  stimmen  die  aus  den  verschiedenen 
Messungen  berechneten  Werte  ausgezeichnet  mit  einan- 
der überein.  Nach  diesen  Messungen  hat  das  komplexe 
Kation  also  die  Formel  Znw  (NH3)3m. 

Damit  ist  natürlich  nicht  entschieden,  ob  dem  Kation 
die  Formel  Zn  (NH3)3  oder  Zn2  (NH3)6  u.  s.  w.  zukommt. 
Erst  die  Messungen  mit  konstantem  Ammoniak-  und 
wechselndem  Zinkgehalt  könnten  hierüber  Aufschluss 
geben.  Leider  haben  wir  jedoch,  ebensowenig  wie  beim 
Kadmium,  konstante  Werte  für  m aus  den  beobachte- 
ten Potentialunterschieden  bekommen,  so  dass  die  Frage 
auch  hier  noch  offen  bleibt.  Es  liegt  jedoch  kein 
Grund  vor  anzunehmen,  dass  die  Formel  des  Kations 
nicht  Zn(NH3)3  wäre. 

In  der  bereits  erwähnten  Arbeit  von  Konowaloff x) 
hat  der  Verfasser  durch  Untersuchungen  über  die  Ten- 


Loc.  cit.  S.  20. 
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sion  der  ammoniakalischen  Zinknitratlösungen  gefunden, 
dass  jedes  Mol  Zink  wahrscheinlich  vier  Mol  NH3  zum 
komplexen  Kation  bindet.  Dasselbe  Resulat  für  ammo- 
niakalische  Zinksulfatlösungen  haben  auch  die  Unter- 
suchungen von  Daivson  und  Mc  Grae *)  gegeben.  Und 
aus  Dampfdruekbestinmiungen  der  ammoniakalischen 
Zinksulfatlösungen  von  Gaus J)  lässt  sich  für  den  per 
Mol  Zink  gebundenen  NH3  ein  Wert,  welcher  zwischen 
3 und  4 ist,  berechnen.  Es  war  deshalb  auffällig,  dass 
obwohl  in  den  Zinkammoniaksalzen  das  komplexe  Kation 
wahrscheinlich  die  Formel  Zn(NH3)4  hat,  in  dem  freien  Hy- 
droxyd nur  3 Mol  Ammoniak  an  Zink  gebunden  sein  sollten. 

In  der  früher  erwähnten  Abhandlung  von  Euler 2) 
hat  der  Verfasser  Koncentrationsketten  von  Zinkammo- 
niaksulfat- resp.  -hydroxyd  nach  demselben  Schema  wie 
bei  Cadmium  hergestellt  und  gelangt  zu  dem  Schluss,  dass 
sowohl  in  Zinkammoniaksulfat,  als  in  Zinkammoniak- 
hydroxyd das  komplexe  Kation  die  Formel  Znm(NH3)4W1hat. 

Ich  habe  deshalb  meine  Versuche  nachgemessen, 
aber  finde  wieder  für  n/m  denselben  Wert  wie  früher, 
wie  die  nachfolgende  Tabelle  zeigt. 

Tabelle  3. 

Koncentrationsketten  von  Zinkhydroxyd  in  Ammoniak  bei 


gleichem  Zink-  und  wechselndem  Ammoniakgehalt. 


Ver- 
j such. 

Tem- 

perat. 

Koncen- 
trat.  des 
Zinks, 
äqn. 

Koncentrat. 

des  Ammo- 
niaks. 

Aktive 
Masse  des 
Ammoniaks. 

EVolt. 

n/m 

I 

II 

I 

1 H 

10 

25° 

0.05 

3 

1.5 

3.53 

1.59 

0.0340 

3.32 

11 

75 

0.05 

5 

1.5 

6.86 

1.59 

0.0550 

2.93 

12 

„ 

0.25 

2.5 

1.5 

2.94 

1.63 

0.0238 

3.14 

13 

n 

0.25 

6 

2.5 

8.80 

2.94 

0.0446 

3.18 

i 14 

7)  i 

0.25 

6 

1.5 

8.80 

1.63 

0.0684 

3.17 

!)  Loc.  cit.  S.  20.  2)  Loc.  cit.  S.  21. 


III.  Leitfähigkeitsmessungen. 


Um  einen  Aufschluss  über  den  Dissociationsgrad 
der  komplexen  Kupfer-,  Nickel-,  Cadmium-,  Zink  und 
Silberammoniakbasen  zu  bekommen,  wurden  Leitfähig- 
keitsmessungen  von  den  ammoniakalischen  Hydroxj^d- 
lösungen  der  genannten  Metalle  ausgeführt.  Des  Ver- 
gleiches wegen  habe  ich  ähnliche  Messungen  auch  von 
ammoniakalischen  Bariumhydroxyd-  und  Kupfersulfat - 
lösungen  gemacht. 

Die  Leitfähigkeiten  wurden  nach  der  üblichen 
Kohlrausch' sehen  Wechselstrom-Methode  gemessen.  Es 
wurde  bei  18°  C.  gearbeitet,  um  die  erhaltenen  Werte 
mit  den  anderen  Leitfähigkeitsmessungen  besser  ver- 
gleichen zu  können.  Als  Elektroden  wurden  platinierte 
Tauchelektroden  mit  einer  Capacität  von  ungef.  O.25 
benutzt.  Die  Capacität  der  Elektroden  wurde-  jede 
Woche  mittels  einer  1/100  n KCl-Lösung  bestimmt,  wobei 
es  sich  zeigte,  dass  dieselbe  sich  sehr  wenig  änderte. 
Die  zur  Untersuchung  kommenden  Lösungen  wurden  in 
Stöpselflaschen  gebracht  und  wenn  die  Flascheninhalte 
die  Temperatur  des  Bades  welches  immer  in  Rührung 
gehalten  wurde,  angenommen  hatten,  könnten  die  Mes- 
sungen beginnen.  Weil  die  zur  Untersuchung  kommen- 
den Lösungen  also  schon  die  gewünschte  Temperatur 
hatten,  war  es  möglich  die  Leitfähigkeitsmessungen  rasch 
durchzuführen.  Dies  war  auch  sehr  wichtig,  weil  trotz 
zugeschlossener Elektrodengefässe  besonders  die  koncentri- 
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erteren  Lösungen  Kohlensäure  aus  der  Luft  anziehen 
konnten  und  von  den  stärkeren  Ammoniaklösungen  viel- 
leicht während  der  Versuche  etwas  NH3  entwich,  was  jedoch 
in  Anbetracht  der  kleinen  Leitfähigkeit  des  NH3  nur 
einen  sehr  geringen  Einfluss  haben  konnte.  Jeder  ein- 
zelne Leitfähigkeitswert  ist  ein  Mittelwert  dreier  Mes- 
sungen. Gewöhnlich  habe  ich  erst  eine  Messung  ge- 
macht, und  dann,  als  die  erforderlichen  Widerstände 
bekannt  waren,  eine  neue  Portion  der  Lösung  gemessen. 
Die  Leitfähigkeit  des  kohlensäurefreien  reinen  Wassers 
betrug  2 bis  3 . 1(T6.  Dieser  Wert  wurde  nicht  von  den 
beobachteten  Leitfähigkeiten  der  Lösungen  abgezogen. 


Leitfähigkeitsmessungen  von  Kupferhydroxyd 
in  Ammoniak. 

Da  ich  zuerst  mit  Kupferammoniaklösungen  gear- 
beitet habe,  sollen  die  Leitfähigkeiten  derselben  hier  an 
erster  Stelle  angegeben  werden.  Die  Lösungen  sind  alle 
durch  Lösen  von  Cu(OH)2  in  Ammoniak  bereitet,  aus- 
genommen die  in  den  Tabellen  4 und  5,  welche  zur  Kon- 
trolle durch  Lösen  von  CuO  in  NH3  dargestellt  wurden. 

Um  nun  zu  konstatieren,  in  welcher  Richtung  die 
Leitfähigkeiten  der  Lösungen  gehen,  wurde  erst  das  Leit- 
vermögen von  Lösungen,  welche  einmal  mit  Ammoniak, 
einmal  mit  Wasser  verdünnt  waren,  gemessen.  Im  ersten 
Falle  war  also  die  Ammoniak-Koncentration  konstant  und 
die  Kupferkoncentration  variierte;  im  zweiten  Falle  va- 
riierten sie  beide  gleichzeitig. 

In  folgenden  Tabellen  sind  die  so  erhaltenen  Zah- 
len angegeben. 
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Leitfähigkeitsmessungen  von  Kupferoxyd  resp.  -hydroxyd 
in  Ammoniak. 

Tabelle  4. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz  NH3 
norm. 

Leitfäh.  von 
NHo. 

104  *. 

Leitfäh.  von 
CuO  + NH3. 
104  *. 

0.0445 

8 

7.6 

38.4 

0.0223 

» 

11 

23.7 

0.0148 

18.5 

0.0111 

„ 

11 

15.3 

0.0056 

ii 

11 

11.1 

0.0028 

ii 

11 

9.1 

Tabelle  5. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz  NH3 
norm. 

Leitfäh.  von 
NHg. 

104  x. 

Leitfäh.  von 
CuO  + NHg. 
104  x. 

0.0445 

8 

7.6 

38.4 

0.0223 

4 

10.8 

28.5 

0.0148 

2.7  . 

10.9 

22.7 

0.0111 

2 

10  6 

18.8 

0.0056 

1 

8.9 

12.3 

0.0028 

0 5 

6.8 

8.1 

Tabelle  6. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz  NHg 
norm. 

Leitfäh.  von 

NHg. 

104 

Leitfäh.  von 
Cu(OH)2  + NH3. 
104  *. 

0.0639 

8 

7.6 

48.6 

0.0312 

ii 

ii 

30.3 

0.0213 

ii 

ii 

23.1 

0.0160 

ii 

ii 

19.0 

0.0799 

1 

ii 

ii 

13.0 

0.0040 

ii 

ii 

10.1 
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Tabelle  7. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz  IST H3 
norm. 

Leitfäh.  von 
NHg. 

IO4.  *. 

Leitfäh.  von 
Cn(OH)2+NH3. 

io4.  Jf. 

0.0639 

8 

7.6 

48  6 

0.0392 

4 

10.8 

35.3 

0.0213 

2.7 

10.9 

27.0 

0 0160 

2 

10  6 

22.5 

0 0799 

1 

00 

’co 

137 

0.0040 

0.5 

6.8 

8.8 

Tabelle  8. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz  NHg 
norm. 

Leitfäh.  von 

N Hg. 

io4. 

| Leitfäh.  von 
Cu(OH)24-NH3. 
104  *. 

0.0400 

4 

10.8 

40.8 

0.0307 

55 

55 

34  5 

I 

0.0154 

55 

55 

23.2 

0.0102 

„ 

55 

18.9 

0.0077 

55 

„ 

16  7 

0.0038 

55 

55 

13.8 

0.0019 

55 

55~ 

12.3 

Tabelle  9. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz  NHg 
norm. 

Leitfäh.  von 
NHg. 

104.  *. 

Leitfäh.  von 
Cu(OH)2  + NH3. 
104  ? . 

0.0307 

4 

10.8 

34.5 

0.0154 

2 

10  6 

22.2 

0.0102 

1.3 

9.6 

16.9 

0.0077 

1 

8.9 

13.8 

0.0038 

0.5 

6.8 

89 

0.0019 

0.25 

5.1 

5.7 

30 


Tabelle  10. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz  NH3 
norm. 

Leitfäli.  von 
NH,. 

104  *. 

Leitfäh.  von 
Cu(OH)2  + nh3. 
104  *. 

0 1077 

2.5 

10  9 

70.6 

0 0776 

i 

n 

n 

56.9 

0 0388 

11 

ii 

36.9 

0 0194 

” 

24.9 

0 0097 

11 

ii 

17.8 

0.0049 

11 

ii 

14.5 

Tabelle  11. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz  NH3 
norm. 

Leitfäh.  von 

nh3. 

104  x. 

Leitfäh.  von 
Cu(OH)2+NH3. 
104  x. 

0.0299 

5.2 

9.7 

32.9 

0.0150 

ii 

n 

21.0 

0.0075 

n 

ii 

15.5 

0.0037 

11 

ii 

13.5 

0.0019 

11 

ii 

11.2 

Tabelle  12. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz  ]STH3 
norm. 

Leitfäh.  von 

nh3. 

104  x. 

Leitfäh.  von 
Cu(OH)2  + NH3. 
104  *. 

i 

0.0410 

6.7 

I 

8.4 

38.5 

0.0205 

11 

D 

24.6 

0.0137 

11 

11 

19.4 

0.0103 

11 

11 

16.4 

000513 

11 

11 

00 

<N 
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Wie  man  schon  aus  den  Zahlen  sieht,  ist  durch 
das  Lösen  von  Cu(OH)2  resp.  CuO  die  Leitfähigkeit  der 
Lösung  erheblich  gestiegen,  was  darauf  deutet,  dass 
Kupferhydroxyd  mit  Ammoniak  eine  stärkere  Base  bil- 
det. Um  den  Gang  der  Leitfähigkeiten  besser  verfol- 
gen zu  können,  habe  ich  einige  Kurven  gezeichnet,  bei 
denen  die  Kupferkoncentrationen  Abscissen,  die  spec. 
Leitfähigkeiten  Ordinaten  sind.  (Fig.  3.) 


Fig.  3. 


Wenn  wir  die  so  erhaltenen  Leitfähigkeitskurven 
betrachten,  so  bemerken  wir,  dass  sie  alle  ziemlich  in 
derselben  Richtung  laufen.  Die  Kurven  a und  &,  welche 
dieselbe  Ammoniak-Koncentration  haben,  fallen  zusam- 
men. Es  zeigt  sich  also,  dass  wir  zu  identischen  Lösungen 
kommen  unabhängig  davon,  ob  wir  bei  Bereitung  der 
Lösungen  von  CuO  oder  von  Cu(OH)2  ausgegangen  sind. 

Es  ist  auch  sofort  zu  sehen,  welch  grossen  Ein- 
fluss die  Ammoniak-Koncentration  auf  die  Leitfähigkeits- 
werte ausübt.  Die  Leitfähigkeitszahlen  von  Lösungen 


mit  denselben  Kupfer-  und  verschiedenen  Ammoniak  - 
koncentrationen  sind  nicht  dieselben,  vielmehr  zeigt  die 
Kurve  für  4 norm.  NH3  die  grösste  Leitfähigkeit,  wäh- 
rend die  Leitfähigkeitskurven  für  kleineren  NH3 -Gehalt 
2.5  norm.,  sowie  auch  für  den  grösseren  5.2,  6.7  und  8 
norm.  NH3  niedriger  laufen.  Wenn  wir  neben  den  zwei 
Leitfähigkeitskurven,  in  welchen  die  NH3-Koncentration 
konstant,  und  zwar  4 resp.  8 norm,  ist,  der  Kupfer- 
Gehalt  aber  variiert,  zwei  entsprechende  Kurven  zeichnen, 
bei  welchen  ausser  der  Kupfer-  auch  die  NH3-Koncen- 
tration  variiert  (Fig.  3),  so  bemerken  wir  wieder,  dass 
ungef.  bei  4 norm.  NH3  das  Maximum  der  Leitfähigkeit 
erreicht  ist.  Schon  daraus  kann  man  ersehen,  dass  bei 
konstantem  Kupfer-  und  zunehmendem  Ammoniak- Gehalt, 
die  Leitfähigkeit  bis  zu  einer  gewissen  NH3-Koncentra- 
tion  steigt,  um  mit  weiter  zunehmendem  NH3-Gehalt 
wieder  zu  sinken. 

Um  nun  besser  studieren  zu  können,  wie  die  Leit- 
fähigkeiten mit  der  NH3-Koncentration  sich  verändern 
haben  wir  eine  Serie  von  Messungen  mit  Lösungen  von 
konstantem  Kupfer-  und  wachsendem  Ammoniak-Gehalt, 
sowie  mit  reinem  NH3  allein  gemacht.  Die  Resultate 
sind  in  folgender  Tabelle  angegeben. 
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Tabelle  13. 


Leitfähigkeitsmessungen  von  Kupferhydroxyd  in  Ammo- 
niak bei  wachsendem  Ammoniakgehalt. 

■ Leitfähigkeit  von  Cu(OH)2  -j-  NHS.  IO4.  x. 


Zusatz 

nh3 

norm. 

Leitfäh. 
Y.  NH3. 

io4  * 

Cu(OH)2 
äqn.  = 
0.005 

Cu(OH)2 
äqn.  = 
0.01 

Cu(OH)2 
äqn.  = 
.02 

Cu(OH)2 
äqn.  = 
0.03 

Cu(OH)2 
äqn.  = 
0.04 

0.25 

5.1 

.68 

8.2 

- 

0.5 

6.8 

9.0 

11.5 

16.0 

19.1 

25.2 

(NH  3=0.7  n) 

0.75 

8.0 

10.4 

13.4 

18.5 

22.4 

1 

8.9 

11.7 

14.8 

20.5 

25.2 

29.2 

1.5 

9.9 

13.5 

16.6 

23.5 

28  6 

34.0 

2 

10.6 

14.6 

17.7 

25.0 

31.0 

36.8 

2.5 

10.9 

15.0 

18.3 

26.0 

325 

38.5 

3 

10.9 

15.2 

18.7 

.2  6.6 

33.5 

39.8 

3.5 

10.8 

15.2 

18.7 

26.8 

— 

40.5 

4 

10.8 

15.0 

18.5 

26.7 

34.1 

40.7 

5 

10.1 

— 

17.9 

26.0 

33.1 

40.2 

6 

9.1 

13.5 

16.9 

25.2 

— 

— 

7 

8.1 

12.4 

24.0 

33.7 

37.3 

8 

7.6 

— 

11.2 

22.4 

28.8 

— 

10 

5.4  | 

8.8 

12.0 

19.4 

25.0 

31.0 

Um  den  Gang  der  Leitfähigkeiten  ersichtlich  zu 
machen,  habe  ich  auf  Grund  der  erhaltenen  Zahlen 
Kurven  gezeichnet  sowohl  für  Lösungen  mit  konstantem 
Metall-  wie  für  solche  mit  konstantem  NH3-Gehalt.  Im 
ersten  Falle  (Fig.  4)  sind  die  NH3-Koncentrationen,  im 
zweiten  (Fig.  5)  die  Metall-Koncentrationen  als  Abscissen 
aufgetragen.  Betrachten  wir  nun  zuerst  die  Leitfähig- 
keitskurve des  reinen  NH3  (Fig.  4)  für  sich,  und  dann 
die  Kurven  mit  konstantem  Metall-  und  steigendem  NH3- 
Gehalt. 
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Wie  schon  Kohlrausch *)  gefunden  hat,  steigt  die 
Leitfähigkeit  des  Ammoniaks  anfangs  bis  die  Lösung 
ungef.  3 normal  ist.  Hier  ist  das  Maximum  erreicht, 
und  mit  zunehmendem  NH3-Gehalt  sinkt  die  Leitfähig- 
keit allmählich.  Die  Abnahme  der  Leitfähigkeit  scheint 
durch  die  Anreicherung  der  Lösung  an  Nichtelektrolyt 
und  der  daraus  folgenden  Verminderung  der  Wande- 
rungsgeschwindigkeit der  Ionen  bedingt  zu  sein.  Der 


Punkt  der  maximalen  Leitfähigkeit  bei  Ammoniak  wäre 
also  nach  Goldschmidt*  2)  so  zu  erklären,  dass  bis  dahin 
das  begünstigende  Moment  der  absoluten  Zunahme  der 
Ionen-Koncentration  dem  hemmenden  Moment  einer  Ab- 


J)  Kohlrausch  und  Holhorn , Leitvermögen  der  Elektrolyte. 

S.  160. 

2)  Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie  28,  97.  (1901). 
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nähme  der  Wanderimgsgeschwindigkeit  entgegenwirkt ; 
von  da  ab  aber  mit  weiterem  Zurückgeben  der  Disso- 
ciation  das  letztere  überwiegt. 

Wenn  wir  nun  die  Kupferammoniak-Kurven  mit 
der  Leitfähigkeitskurve  von  reinem  NH3  (Fig.  4)  ver- 


_j i 

O.OI  °°2 

Fig.  5. 


003 


_l 

0.04- 


gleichen,  so  bemerken  wir,  dass  alle  diese  Kurven  mit 
verschiedenen  Kupferkoncentrationen  ein  Maximum  der 
Leitfähigkeit  zeigen  und  zwar  ist  dieses  Maximum  ungef. 
in  demselben  Punkte,  wie  bei  reinem  NH3.  Doch  ist 
leicht  zu  sehen,  dass  das  Maximum  der  Leitfähigkeit,  ein 
wenig  nach  rechts  geschoben  wird  und  zwar  desto  mehr, 
je  grösser  die  Kupferkoncentration  ist. 
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Weil  nun  die  Kupferammoniak-Kurven  ähnlich,  wie 
die  Kurve  von  reinem  NH3  verlaufen,  besonders  aber, 
da  die  Punkte  der  maximalen  Leitfähigkeit  ungef.  bei 
derselben  NH3-Koncentration  hegen,  konnte  man  leicht 
annehmen,  dass  die  Leitfähigkeitswerte  in  einem  bestimm- 
ten Punkte  sich  aus  den  Leitfähigkeiten  der  beiden 
Komponenten,  des  Ammoniaks  und  des  gebildeten 
komplexen  Kupferammoniakhydroxyds  zusammensetzen. 
Wenn  es  jedoch  so  wäre,  müsste  bei  allen  NH3-Koncen- 
trationen  derselbe  Wert  herauskommen,  wenn  man  von 
den  Leitfähigkeitswerten  der  Lösungen  die  des  unge- 
bundenen reinen  NH3  abzieht. 

Das  ist  jedoch  nicht  der  Fall,  was  auch  ganz  leicht 
zu  erklären  ist.  Denn  in  der  Lösung  haben  wir  wenig- 
stens zwei  Komponenten,  nämlich:  Kupferammoniak- 
hydroxjM  und  Ammoniak,  welche  auf  einander  einen 
beträchtlichen  Einfluss  ausüben.  Die  in  der  Lösung- 
befindlichen  Basen  enthalten  alle  ein  gemeinsames  Ion 
nämlich  das  Hydroxylion.  Sicher  ist  deshalb,  dass  die 
OH-Ionen  der  schwächeren  Base  durch  die  OH-Ionen 
der  stärkeren  Base  zurückgedrängt  werden  und  zwar 
um  so  mehr,  in  je  grösserer  Konzentration  die  letzge- 
nannte Base  vorhanden  ist.  Wenn  die  stärkere  Base  in 
sehr  kleinen  Koncentrationen  vorhanden  ist,  von  denen  je 
sehr  wenig  OH-Ionen  in  der  Lösung  erzeugt  werden, 
kann  der  umgekehrte  Fall  ein  treten,  so  dass  die  kleine 
Menge  der  OH-Ionen  der  stärkeren  Base  durch  die  OH- 
Ionen  der  schwächeren  Base  zurückgedrängt  wird.  Das 
Zurückgehen  der  Hydroxylionen-Koncentration  ist  also 
die  erste  Störung,  welche  in  grossem  Masse  der  Lösung 
unseres  Problems  entgegentritt. 

Aber  ausserdem  wird,  wie  viele  Verfasser,  beson- 
ders Arrhenius,  gezeigt  haben,  in  eifier  Lösung  irgend 
eines  Elektrolyten  die  innere  Reibung  durch  Zusats  von 
schlechten  Elektrolyten  erheblich  vergrössert.  Infolge- 
dessen wird  die  Beweglichkeit  der  Ionen  herabgesetzt, 
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weshalb  die  Leitfähigkeitszahlen  einer  solchen  Lösung 
keinen  exacten  Maastab  mehr  für  den  wirklichen  Disso- 
ciationszustand  der  Lösung  geben.  Sicherlich  wird  auch 
deshalb  die  Leitfähigkeit  der  Kupferammoniak-Lösung 
durch  die  vom  Ammoniak  bedingte  Vergrösserung  der 
inneren  Reibung  herabgesetzt. 

Die  Leitfähigkeitszahlen,  welche  wir  für  eine  Kupfer- 
hydroxydlösung  in  Ammoniak  bekommen,  repräsentieren 
also  in  keinem  Falle  eine  Summe  der  Leitfähigkeiten 
der  komplexen  Kupferammoniakbasen  und  des  Ammo- 
niaks. Sicher  ist,  dass  die  erhaltenen  Zahlen  immer 
kleiner  sind,  als  die  Summe  aus  den  Leitfähigkeiten  der 
reinen  Komponenten.  Infolge  der  erwähnten  Einflüsse, 
können  sie  sogar  kleiner  ausfallen,  als  die  Leitfähigkeit 
der  stärkeren  Komponenten  allein. 

Es  besteht  also  die  Frage,  ob  wir  die  störenden 
Einflüsse  irgendwie  eliminieren  und  die  wirkliche  Leit- 
fähigkeit der  Kupferammoniakbasen  bestimmen  können, 
wodurch  die  letzteren  definiert  wären.  Mit  den  Hilfsmit- 
teln, welche  wir  haben,  ist  es  wahrscheinlich  unmöglich 
diese  Frage  zu  beantworten.  Denn  zu  den  zwei  störenden 
Faktoren,  welche  wir  eben  erwähnt  haben,  kommt  noch  ein 
dritter  hinzu,  welcher  die  Sache  noch  komplizierter  macht, 
indem  die  Leitfähigkeitsversuche  andeuten,  dass  wir  in  der 
Lösung  nicht  allein  zwei,  sondern  mehrere  Komponenten 
haben. 

Betrachten  wir  nämlich  die  Leitfähigkeitskurven 
mit  konstantem  Kupfer-  und  zunehmendem  Ammoniak- 
gehalt (Fig.  4),  so  bemerken  wir,  dass  sie  bis  3 ä 4 
normal  NH3  erheblich  wachsen.  Man  könnte  Helleicht 
vermuten,  dass  diese  Erhöhung  durch  die  zunehmende 
Koncentration  der  Hydroxylionen  des  NH3  bedingt  wäre. 
So  ist  das  Verhalten  jedoch  nicht  zu  erklären.  Denn 
wenn  wirklich  dasselbe  Kupferammoniakhydroxyd  bei 
allen  NH3-Koncentrationen  in  der  Lösung  vorhanden 
wäre,  sollte  man,  wenn  die  durch  Vergrösserung  der 
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inneren  Reibung  und  durch  Zurückdrängung  der  OH- 
Ionen  bedingte  Verminderung  der  Leitfähigkeit  in  Be- 
tracht genommen  wird,  zu  einer  fallenden  Leitfähig- 
keitskurve  kommen.  Wenn  wir  aber  nun  von  den  Leit- 
fähigkeitszahlen  der  Lösung,  die  Leitfähigkeiten  des  NH3 
abziehen,  bekommen  wir  Kurven,  welche  bis  zu  einer 
Koncentration  von  3 norm.  NH3  rasch  steigen. 

Wir  können  deshalb  den  Verlauf  der  Kurven  nicht 
anders  erklären  als  dadurch,  das  bei  kleineren  NH3-Kon- 
centrationen  eine  resp.  mehrere  Knpferammoniakbasen 
in  der  Lösung  vorhanden  sind,  welche  schwächere  sind, 
als  die  bei  grösseren  NH3-Koncentrationen  vorherrschende 
Kupferammoniakbase. 

Folgen  wir  nämlich  unseren  Kurven  weiter,  so 
bemerken  wir,  dass  sie  von  3 — 4 norm.  NH3  ab  immer 
sinken.  Um  das  zu  erklären,  brauchen  wir  mehrere 
Kupferammoniakhydroxyde  bei  den  grösseren  NH3-Kon- 
centrationen  nicht  anzunehmen.  Denn  wenn  auch  nur 
zwei  Hydroxyde  nämlich  ein  Kupferammoniakhydroxyd 
und  Ammoniak  hier  vorhanden  sind,  ist  der  Verlauf  der 
Kurven  ganz  normal.  Bei  so  grossen  NH3-Koncentratio- 
nen  wird  die  Zurückdrängung  der  OH-Ionenkoncentra- 
tion  durch  die  Vergrösserung  der  inneren  Reibung  ganz 
üb  erwogen,  so  dass  die  Leitfähigkeiten  kontinuierlich 
abnehmen.  Es  ist  deshalb  sehr  wahrscheinlich,  dass 
bei  grösserem  NH3-Überschuss  zum  grössten  Teil  nur 
eine  und  zwar  eine  stärkere  Kupferammoniakbase  vor- 
herrscht. 

Es  ist  auch  anzunehmen,  das  die  bei  den  grösse- 
ren NH3-Koncentrationen  vorherrschende  Kupferammo- 
niakbase mehr  NH3  in  dem  komplexen  Kation,  als  die 
bei  kleineren  NH3-Koncentrationen  existierenden  schwä- 
cheren Basen  enthält.  Nach  dem  Massenwirkungsgesetz 
scheint  es  nämlich  sehr  plausibel,  dass  bei  grossem  Über- 
schuss von  NH3  eine  NH3-reichere  aus  einer  NH3-ärme- 
ren  Base  gebildet  wird.  Das  die  NH3-reichere  Base  stär- 
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ker  ist,  stellt  auch  mit  den  Erfahrungen x)  im  Ein- 
klang. 

Ich  hatte  gehofft,  der  Lösung  des  Problems  mit  Hülfe 
der  Arrhenius' chen  Theorie  der  isohydrischen  Lösungen* 2) 
näher  zu  kommen.  Wenn  wir  nämlich  zwei  oder  meh- 
rere Elektrolyte  mit  einem  gemeinsamen  Ion  in  solchem 
Verhältnis  im  Wasser  gelöst  haben,  dass  die  Koncentra- 
tionen  des  gemeinsamen  Ions  bei  allen  gelösten  Elektro- 
lyten dieselben  sind,  ist  die  Leitfähigkeit  des  Gemisches, 
wenn  keine  anderen  Beeinflussungen  vorhanden  sind, 
ebenso  gross,  wie  die  Summe  aus  den  Leitfähigkeiten 
der  einzelnen  Komponenten. 

Wenn  wir  also  in  unseren  Lösungen  nur  zwei 
Basen  hätten,  nämlich  ein  bestimmtes  Kupferammoniak- 
hydroxyd und  Ammoniak,  so  sollten  wir,  vorausgesetzt, 
dass  wir  genügend  kleine  Kupferkoncentrationen  neh- 
men, bei  einem  gewissen  NH3-Gehalt  zu  isohydrischen 
Punkten  kommen,  also  zu  einem  Punkt,  wo  die  OH- 
Ionenkoncentration  der  Kupferammoniakbase  ebenso 
gross  wäre  wie  die  OH-Ionenkoncentration  des  NH3. 
Aber  in  diesem  Falle  sollten,  wenn  wir  die  Form  der 
NH3-Leitfähigkeitskurve  in  Betracht  ziehen,  nicht  allein 
ein  sondern  zwei  solche  Punkte  und  zwar  auf  beiden 
Seiten  des  Maximums  der  NH3 -Leitfähigkeit  vorhanden 
sein.  Diese  Isohydrischen  Punkte  würden  nicht  die 
wahre  Summe  der  Leitfähigkeiten  der  beiden  Kom- 
ponenten ausmachen,  weil  infolge  der  durch  NH3  be- 
dingten inneren  Reibung  die  Leitfähigkeit  herabgesetzt 
wird,  weshalb  auch  der  Punkt  bei  grösserer  NH3-Kon- 
centration  nicht  auf  derselben  Höhe  wie  bei  niedrigerer 
NH3-Koncentration  sein  würde. 


x)  Vergl.  F.  Auerbach , Zeitschr.  f.  an organ.  Chemie  87,  353 
(1903).  Der  Verfasser  hat  bewiesen,  dass  die  Poiyborsäure  bedeu- 
tend stärker  als  die  Borsäure  ist. 

2)  Zeitschr.  f.  physik.  Chemie  2.  284  (1888). 
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Beim  Eintreten  solcher  Punkte  könnte  man  mit 
ziemlicher  Sicherheit  den  Dissociationsgrad  der  Kupfer- 
ammoniakbase bestimmen.  Denn  die  wegen  der  inneren 
Reibung  bedingte  Leitfähigkeitserniedrigung  per  Mol  NH3 
dürfte  annähernd  dieselbe,  wie  bei  anderen  Elektrolyten 
und  somit  zu  eliminieren  sein. 

Solche  isohydrischen  Punkte  haben  wir  jedoch 
nicht  gefunden,  was  auch  erklärlich  ist,  wenn  mehrere 
Hydroxyde  vorhanden  sind;  denn  in  diesem  Falle  wäre 
es  schwer  sich  gerade  einen  solchen  Punkt  zu  denken, 
wo  die  Hydroxylionen-Koncentrationen  der  vorhandenen 
Basen  dieselber  wären.  Ausserdem  würde  man  auf  diese 
Weise  nur  die  Summe  der  Leitfähigkeiten  der  beiden 
Basen  ermitteln  können.  Bei  kleinen  NH3-Koncentratio- 
nen,  wo  sicherlich  mehrere  Basen  in  der  Lösung  gleich- 
zeitig vorhanden  sind,  ist  es  kaum  möglich,  einen  sol- 
chen Punkt  zu  bekommen.  Wir  haben  jedoch  die  Ver- 
mutung ausgesprochen,  dass  bei  grösseren  NH3-Koncen- 
trationen  nur  eine,  und  zwar  die  stärkste  Kupferammo- 
niakbase vorherrscht.  Es  wäre  also  möglich  hier  einen 
isohydrischen  Punkt  zu  finden.  Aber  wir  müssen  beden- 
ken, dass  bei  den  grösseren  NH3-Koncentrationen  die 
Verminderung  der  Leitfähigkeit  infolge  der  inneren  Rei- 
bung so  gross  ist,  dass  die  durch  Isohydrie  bedingte 
Leitfähigkeitserhöhung  ganz  überwogen  wird. 


Leitfähigkeitsversuche  mit  Ba(OH)2  + NH .. 

Um  nun  mindestens  einen  qualitativen  Aufschluss 
über  die  Grössenordnung  der  beiden  störenden  Einflüsse 
auf  die  Leitfähigkeit  der  Mischung  von  Kupferammoniak- 
hydroxyden -f-  Ammoniak,  sowie  auf  die  der  reinen  Kup- 
ferammoniakbasen zu  bekommen,  habe  ich  die  Leit- 
fähigkeiten von  Ba(OH)2  4-  NH3,  wo  die  einzelnen  Kom- 
ponentleitfähigkeiten  bekannt  sind,  untersucht. 
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Wie  wir  später  sehen  werden  ist  es  sehr  wahr- 
scheinlich, dass  NH3  in  geringem  Grade  mit  Ba(0H)2 
ein  Komplexhydroxyd  bildet 1)  Dieses  Verhalten  kann 
jedoch  nur  einen  unbedeutenden  Einfluss  auf  den  Gang 
der  Leitfähigkeiten  ausüben. 

Die  erhaltenen  Leitfähigkeitszahlen  von  Ba(OH)2, 
sowie  die  des  Gemisches  Ba(OH)2  -\-  NH3  sind  in  folgen- 
den Tabellen  angegeben. 


Leitfähigkeitsmessungen  von  Ba(OH)2  und  von 
Bct(OH)2  + NHS. 

Tabelle  14. 


Ba(OH)2 

äqn. 

Leitfäli.  von 
Ba(OH)2. 
104  *. 

Zusatz  NH3 
norm. 

Leitfäli.  von 

nh3. 

104  x. 

Leitfäli.  von 
Ba(OH)2  V 

nh3. 

104  x. 

0.1108 

199.8 

3.4 

10.9 

168.0 

0.0554 

105.4 

11 

90.6 

0.0277 

55.0 

,, 

. 11 

49.3 

0.01385 

28.2 

55 

11 

28.6 

0.00603 

14.3 

55 

” 

18.8 

000346 

7.2 

„ 

11 

14.9 

000138 

3.6 

» 

11 

123 

Tabelle  15. 


Ba(OH )2 
äqn. 

Leitfäli.  von 
Ba(OH)2. 
104  x. 

Zusatz  NH3 
norm. 

Leitfäli.  von 

nh3. 

104  *. 

Leitfäli.  von! 
Ba(  OH)2  -}- 

nh3. 

10*. 

0.0277 

55.0 

5.2 

9.6 

44.1 

0.01385 

28.2 

55 

11 

25.3 

b Vergl.  Gaus,  Loc  cit.  S.  2. 
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Tabelle  16. 


Ba(OH)2 

äqn. 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2. 
104  *. 

Zusatz  N H3 
norm. 

Leitfäh.  von 
NH,. 

104.  X. 

Leitfäli  von 
Ba(OH)2  +- 
NHo. 

IO4. 

0.0554 

105  40 

6.7 

8.4 

74.9 

0.01385 

28.20 

n 

r 

23.4 

0.00346 

7.20 

ii 

i* 

11.3 

j 0 00069 

160 

ii 

\\ 

10.0 

Tabelle  17. 


Ba(OH)2 

äqn. 

1 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2. 
IO4, 

Zusatz  NH, 
norm. 

Leitfäh.  von 

nh3. 

IO4. 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2  -f- 

nh2. 

104. 

0.0554 

105.4 

8 

7.6 

67.9 

0.01385 

28.2 

ii 

V 

20.1 

0.00346 

7.2 

ii 

V 

9.6 

0.00069 

1.6 

ii 

r i 

7.5 

Tabelle  18. 


Ba(OH)2 

äqn. 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2. 
IO4  x. 

Zusatz  NH3 
norm. 

Leitfäh.  von 

nh3. 

104. 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2  -j- 

nh3: 

IO4. 

0.0554 

105.4 

13.4 

3.1 

55.5 

001385 

28.2 

ii 

14.2 

0.00346 

7.2 

ii 

33 

4.5 

0.00069 

1.6 

ii- 

33 

3.4 
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Wenn  wir  die  von  mir  erhaltenen,  mit  den  aus  den 
Kohlrausch' sehen  Tabellen1)  berechneten  und  interpolier- 
ten Leitfähigkeiten  des  reinen  Ba(OH)2  vergleichen,  ist 
zu  bemerken,  dass  trotzdem  wir  möglichst  Kohlensäure 
vermeiden  versuchten,  die  unseren  ungef.  4 % kleiner 
sind.  Weil  jedoch  die  Leitfähigkeiten  sowohl  von  reinem 
Ba(OH)2  als  von  Ba(OH)2  -f-  NH3  mit  demselben  Fehler 
behaftet  sind,  so  dürfte  es  beim  Vergleich  der  Leitfähig- 
keiten der  beiden  Lösungen  nicht  so  viel  ausmachen. 

Um  nun  besser  die  Leitfähigkeits werte  von  Ba(OH)2 
mit  denen  des  Gemisches  Ba(OH)2  -f-  NH3  vergleichen 
zu  können,  haben  wir  wieder  die  Leitfähigkeitskurven 
gezeichnet,  wobei  die  Ba(OH)2-Koncentrationen  als  Ab- 
scissen,  die  Leitfähigkeiten  als  Ordinaten  dienen.  (Fig.  6.) 

Beim  Vergleich  der  Leitfähigkeitskurven  der  Mi- 
schung Ba(OH)2  -f-  NH3  mit  der  Leitfähigkeitskurve  von 
reinem  Ba(OH)2,  (Fig.  6)  ist  zu  bemerken,  dass  trotz  der 
Eigenleitfähigkeit  des  NH3  die  Leitfähigkeit  des  Gemi- 
sches bald  kleiner  ist  als  die  des  Ba(OH)2  allein.  Und  je 
grösser  der  NH3-Gehalt  ist,  bei  um  so  kleineren  Ba(OH)2- 
Koncentrationen  sinkt  die  Leitfähigkeit  des  Gemisches 
auf  den  Leitfähigkeits  wert  des  reinen  Ba(OH)2,  um  dann 
kontinuierlich  abzunehmen. 

Wie  bei  den  Kupferammoniaklösungen,  machen  sich 
auch  hier  wieder  dieselben  beiden  Einflüsse  zur  Vermin- 
derung der  Leitfähigkeit  des  Gemisches  von  Ba(OH)2  -f-  NH,, 
geltend,  nämlich  das  Zurückdrängen  der  OH-Ionen  und 
die  durch  NH3  vergrösserte  innere  Reibung  der  Lösung. 

Aus  den  Kurven  ist  zu  sehen,  dass  zur  Leitfähig- 
keitserniedrigung der  Gemische,  die  Vergrösserung  der 
inneren  Reibung  einen  viel  grösseren  Einfluss,  als  das 
Zurückgehen  der  OH-Ionen  ausübt.  Der  erste  Einfluss 
überwiegt  bald  ganz  den  zweiten.  Das  ist  auch  natür- 

r)  Kohlrausch  und  Holhorn , Leitvermögen  der  Elektrolyte, 

S.  200. 
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lieh,  wenn  wir  bedenken,  dass  NH3  eine  sehr  schwache 
Base  ist.  Da  dagegen  Ba(OH)2  eine  sehr  starke  ist, 


erzeugt  sie  schon  in  kleineren  Koncentrationen  die 
Menge  OH-Ionen,  welche  zur  vollständigen  Zurückdrän- 
gung  der  OH-Ionen  des  NH3  nötig  sind. 


Bei  ganz  kleinen  Ba(OH)2-Koncentrationen  ist  die 
Leitfähigkeit  des  Gemisches  grösser,  als  die  des  Ba(OH)2 
weil  hier  die  OH-Ionen-Koncentration  des  Ba(OH)2  noch 
sehr  gering  ist.  Bei  kleinen  Ba(OH)2-Koncentrationen 
sollte  man  auch  hier  zu  einem  isohydrischen  Punkt 
kommen.  Aus  den  Leitfähigkeitzahlen  ist  ein  solcher 
Punkt  auch  hier  nicht  zu  finden.  Es  ist  wahrscheinlich, 
dass  die  Vergrösserung  der  inneren  Reibung  einen  sol- 
chen Höhepunkt  der  Leitfähigkeit  ganz  unmöglich  macht. 
Ausserdem  sollte  der  Punkt  bei  so  geringen  Ba(OH)2-Kon- 
centrationen  eintreten,  dass  es  den  Messungen  dort  schon 
an  Genauigkeit  fehlt. 

Weil  wir  nun  in  der  Mischung  (Ba(OH)2 -f- NH3) 
vorwiegend  zwei  Komponenten  mit  bekannten  Leitfä- 
higkeiten haben,  können  wir  durch  theoretische  Über- 
legung *)  den  anderen  Einfluss,  nämlich  das  Zurückgehen 
der  OH-Ionen,  berechnen,  wodurch  die  Vergrösserung 
der  inneren  Reibung  in  der  Mischung  ermittelt  werden 
kann. 

Wir  haben  die  Massen  Wirkungsgleichung 
NH4 . OH  = k (G  — OH) 

wo  k die  Dissociationskonstante  des  NH3  und  G die 
durch  Titration  gefundene  Gesammtkoncentration  der 
Lösung  ist. 

Wenn  nun  weiter  c1  die  Ionenkoncentration,  C die 
Koncentration  des  nicht  ionisierten  Ammoniaks  ist,  so 
lautet  die  Gleichung: 

Ci-c1  = k(G  — c^kC. ' 

Wenn  wir  c2  OH-Ionen  von  Ba(OH)2  zusetzen,  so 
verschwinden  durch  Rückgang  der  Dissociation  des  Am- 
moniaks x . NH4  und  x . OH-Ionen. 


(1901). 


b Vergl.  Goldschmidt,  Zeitsclir.  f.  anorgan.  Chemie  28,  97 
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Die  Gleichung  ist  dann 

(Ci  — X + c2)  (c,  — x)  = k [G  — (ct  — x)] 

Setzen  wir  (c,  — x)  — y,  so  ist 

(c2  + y)  y = k (G  — y) 

y2  4-  (Ca  + k)  y — k G = 0 

, = c,  - x = - <a+ a + y (ä+ 1 )• + kT 

Die  Leitfähigkeit  des  Ammoniaks  L verhält  sich 
vor  der  isohydrischen  Beinflussung  zu  der  sich  nach 
erfolgter  Beinflussung  einstellenden  Leitfähigkeit  1,  wie 
c,  zu  (Ci  — x). 

Die  berechnete  Leitfähigkeit  des  Ammoniaks,  wel- 
che wir  von  der  des  Ammoniakgemisches  subtrahieren 
müssen,  um  die  Leitfähigkeit  des  Ba(OH)2  zu  bekom- 
men, ist  also 

1 _ L (ct  — x) 

Cl 

Aus  der  Gleichung 

y2  + (c*  + k)  y — k G = 0 

findet  man,  dass,  wenn  c2  um  einen  Betrag  oc  zunimmt, 

G k 

y um  einen  Betrag,  der  kleiner  als  — y . a ist,  abnimmt. 

C2 

Wir  sehen  also,  dass  ein  Fehler  von  c2  sehr  wenig  auf 
den  Wert  von  y einwirkt. 

In  folgenden  Tabellen  sind  einige  Versuchsserien 
angegeben.  Ich  habe  die  Leitfähigkeit,  welche  in  dem 
Gemisch  Ba(OH)2  + NH3  nach  erfolgter  isohydrischer 
Beeinflussung  dem  NH3  zukommt,  berechnet.  Diese 
korrigierten  Leitfähigkeitswerte  sind  von  denen  des  Ge- 
misches subtrahiert,  und  alsdann  berechnet,  um  wieviel 
die  für  Ba(0H)2  erhaltenen  Leitfähigkeits werte  niedriger 
sind,  als  die  ursprünglichen. 


Durch  die  innere  Reibung  bedingte  Erniedrigung  der  Leitfähigkeit  des  Bariumhydroxyds 

in  einem  Gemisch  von  Ba(OH)2  + NHS> 

Tabelle  19. 
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Verminderung  der 
Leitfäh.  von  Ba(OH).,  j 
in  Prozenten. 

in  Ganzen,  jpr.  Mol  NH3. 

CD  ^ lO  iß  <N 

^ tH  CÖ 

15.8 

15.1 

29.4 

36.0 

47.4 

14.2 

Gemischleit- 
fäh. — (korrig) 
Ammoniak- 
leitfäh. 

104.  X. 

(M  lo  ti;  iq  ^ w 

oö  cd  ^ i>  io  i> 

CD  00  t>  CD  iß  ^ 

T— 1 

'S  a 
^ 

t ^ ^ 2 
o ** 

W 

CD  H lO  lO  IN  H 

ö h o d o in 

Gemischleit- 

•fäh.  — Am- 

raoniakleitfäh. 

104.  X. 

157.9 

79.7 

68.1 

60.1 

52.4 

38.4 

^ Ws"  . 

X «3  r_l 

© CQ 
h4  W 

168.8 

90.6 

74.9 

67.9 
55.5 
49.3 

Ö 

o 

* j,  * 

5 « „• 

«ÄO 

© 

►4 

10.9 

10.9 

8.4 

7.6 

3.1 

10.9 

ö 

© •, 

. CC 

X3  O 

S 

© w 
►4 

199.8 

105.4 

105.4 

105.4 

105.4 

55.0 

Zusatz 

NHS  norm. 

TjH  ^ -rH 

cö  cd  cd  oo  cd  cd 

Ba(OH)2 

äqn. 

0.1108 

0.0554 

0.0554 

0.0554 

0.0554 

0.0277 

o 

CM 


CD 

'S 

Ei 


Verminderung  der 

Leitfäh.  von  Ba(0H)2 

in  Prozenten. 

x" 

© 

EL 

00  CD  l>  ■ 

cd  cd  cd  cd 

1 in  Ganzen. 

13.1 

23.8 

29.4 

50.0 

Gemischleit- 

fäh.— (Korrig.) 
Ammoniak- 

letfäh. 

104.  x- 

24.5 

21.5 

19.9 

14.1 

’®  S3 

►40.* 

w>  »"  *• 

•r  ä Ä o 
£ :s3  t-i 

o ®M 

W 

4.1 

1.9 

0.2 

0.1 

Gemischleit- 
fäh. — Am- 
moniakleitfäh. 
104.  X. 

17.7 

14.9 

11.5 

11.2 

,* 
A « £ . 

ö w”  O 

S « 1-1 

© 03 
►4  W 

28.6 

23.4 

20.1 

14.2 

ö 

o 

^ k X 

5 M V 
g £ © 

*<D 

Ö5  il  CD  H 

ö od  i>  cd 

rH 

Ö 

O 

1§*2 
'S  w 

■J 

28.2 

28.2 

28.2 

28.2 

Zusatz 

NH3  norm. 

i>  'dj  | 

cö  cd  oo  cd 

rH 

X ö- 

O & 

03  =* 

CQ 

0.01385 

V 

11 

11 
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Wenn  wir  die  Tabellen  betrachten,  so  ist  zu  bemer- 
ken, dass  in  beiden  die  berechneten  Leitfähigkeitsver- 
minderungen  per  Mol  NH3  gut  mit  einander  überein- 
stimmen. Doch  geht  aus  ihnen  hervor,  dass,  während 
die  Leitfähigkeitserniedrigung  des  Ba(OH)2  in  der  ersten 
Tabelle,  also  in  einer  Ba-koncentration  von  O.lios  bis 
O.0277  per  Mol  NH3,  ung.  4.4  % ist,  sie  in  der  zweiten, 
also  bei  einer  O.onss  Ba-koncentration,  nur  3.7  % per 
Mol  NH3  beträgt. 

Goldschmidt 1)  hat  gezeigt,  dass  die  Leitfähigkeit 
der  NaCl,  KN03,  Na2  S04  und  LiCl-Lösungen  je  nach 
der  Natur  des  Elektrolyten  2 bis  3 proc.  per  Mol  NH3 
herabgesetzt  wird.  Beide  dieser  Procentzahlen  sind  also 
hier  grösser,  als  die  von  Goldschmidt  bei  den  erwähnten 
Alkalisalzlösungen  gefundenen.  Weil  nun  mehrwertige 
Kationen  als  schwächere  Ionen  überhaupt  mehr  oder 
weniger  zu  NH3-Komplexbildung  neigen  2)?>  ist  es  wahr- 
scheinlich, dass  Ba(OH)2  zum  Teil  mit  NH3  ein  komplexes 
Hydroxyd  bildet.  Da  das  komplexe  Bariumammoniak- 
Ion  kompilierter  als  das  Barium-Ion  ist,  wird  ersteres 
eine  kleinere  Wanderungsgeschwindigkeit  haben,  weshalb 
die  durch  NH3  bedingte  innere  Reibung  der  Lösung  ver- 
grössert  wird. 

Bei  geringeren  Ba-Koncentrationen  ist  die  Komplex- 
bildung kleiner,  als  bei  höheren,  weshalb  wir  hier  auch 
eine  kleinere  Procentzahl  bekommen.  Bei  konstanter  Ba- 
Koncentration  und  wachsender  NH3-Koncentration  ist  die 
innere  Reibung  per  Mol  NH3  ziemlich  konstant.  Es  scheint 
folglich,  als  ob  für  die  Komplexbildung  nur  die  Ba-Kon- 
centration  maasgebend  wäre.  Doch  sieht  man,  dass  die 
Komplexbildung  in  sehr  geringem  Grade  vor  sich  geht. 
Demi  ohne  dies  würde  man  erwarten,  dass  auch  bei 


r)  Loc.  cit.  S.  45. 

2)  Vergl.  Gaus  Loc.  cit.  S.  2. 
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konstantem  Ba-  und  steigendem  NH3- Geh  alt  die  Kom- 
plexbildung zunehmen  müsste. 

Wir  haben  also  bemerkt,  dass  in  einem  Gemisch 
Ba(OH)2  + NH3  die  Erniedrigung  der  Leitfähigkeit  des 
Ba(OH)2  durch  Vergrösserung  der  inneren  Reibung  eine 
erhebliche  i,st.  Wenn  wir  nun  in  Betracht  ziehen,  dass 
in  einer  Kupferammoniaklösung  nur  komplicierte  Katio- 
nen vorhanden  sind,  ist  der  durch  NH3  bedingte  Ein- 
fluss wahrscheinlich  hier  noch  grösser. 

Weil  dagegen  auch  die  stärksten  Kupferammoniak- 
basen, wie  die  Leitfähigkeitskurven  zeigen,  viel  schwä- 
chere als . Ba(OH)2  sind,  werden  die  OH-Ionen  des 
NH3  durch  den  genannten  Basen  nicht  so  bald  zurück- 
gedrängt, wie.  durch  Ba(OH)2,  so  dass,  die  Leitfähig- 
keitsverminderung im  ganzen  hier  wohl  kleiner  ist 
als  beim  Ba(OH)2.  Natürlich  ist  ausser,  dem  auch  in 
Betracht  zu  ziehen,  ob  wir  verdünntere  oder  stärkere 
NH3-Lösungen  haben.  Denn  wie  schon  früher  erwähnt, 
sind  die  in  wenig  NH3  enthaltenden  Kupferhydroxyd- 
Lösungen  vorhandenen  Basen  allem  Anschein  nach 
schwach.  (Vergl.  Fig.  . 5.) 

Es  ist  jedo.ch  intressant  zu  untersuchen,  welche  Leit- 
fähigkeitsWCrte  für  die  freien  Kupferammoniakbasen  zu 
erhalten  sind,  wenn  angenommen  wird,  dass  die  Leit- 
fähigkeiten der  freien  Kupferammoniakbasen  um  den- 
selben Betrag  erniedrigt  werden,  wie  die  Leitfähigkeit 
von  Ba(OH)2  in  einem  Gemisch  von  Ba(OH)2  -f-  NH3. 

Zu  diesem  Zweck  habe  ich  die  Leitfähigkeits-Zu- 
nahme resp.  -Erniedrigung  des  Gemisches  Ba(OH)2  -f-  NH3 
in  Bezug  auf  die  Leitfähigkeit  des  freien  Ba(OH)2  berech- 
net. Die  in  den  folgenden  Tabellen  befindlichen  Leit- 
fähigkeitszahlen sowohl  für  Ba(OH)2,  wie  für  die  Mischung 
Ba(OH)2  + NH3  sind  meistens  aus  den  früheren  Messun- 
gen graphisch  interpoliert. 
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Leitfähigkeitszunahme  des  Gemisches  Ba(OH)2  + NHZ.  in 
Bezug  auf  die  Leitfähigkeit  des  Ba(0H)2. 


Tabelle  21. 


Ba(OH)2 

äqn. 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2. 
104  x. 

Zusatz 

nh3 

norm. 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2  -f- 
NHo. 

104  *. 

Leitfäh.  Zun.  von 
Ba(OH)a  + NH3. 
in  Prozenten 

im 

Ganzen. 

per  Mol 

nh3. 

0.005 

10.6 

8 

11.2 

H-  5.7 

+ 0.7 

0.01 

20.6 

n 

16.4 

— 20.4 

— 2.5 

0.02 

40.2 

ii 

27.3 

— 32.1 

— 4.0 

0.03 

58.8 

ii 

38.8 

-34.0 

— 4.3 

0.04 

77.2 

n' 

50.2 

-35.0 

— 4.4 

0.05 

95.6 

ii 

61.6 

— 35.5 

— 4.4 

Tabelle  22. 


Ba(OH)2 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2. 

Zusatz 

nh3 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2  -(- 

nh3. 

104 

Leitfäh.  Zun.  von 
Ba(OH)2  + NH3. 
in  Prozenten 

äqn. 

104  *. 

norm. 

im 

Ganzen. 

per  Mol 

nh3. 

0.005 

10.6 

6.7 

12.8 

-f-20.8 

4-  3.1 

0.01 

20.6 

V 

18.8 

— 8.7 

— 1.3 

0.02 

40.2 

w 

31.0 

-22.9 

— 3.4 

0.03 

58.8 

„ 

43.3 

— 26.3 

— 3.9 

0.04 

77.2 

ii 

55.8 

-27.7 

— 4.1 

0.05 

95.6 

ii 

68.2 

— 28.7 

-42 

Tabelle  23. 


Ba(OH)2 

äqn. 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2 
104.  *. 

Zusatz 

nh3 

norm. 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2  + 

nh3. 

104. 

Leitfäh. 
Zun.  von 
Ba^Hh  -f- 

nh2. 

in  Prozenten. 

0.01 

20.6 

1 

23.0 

+ 11.6 

0.02 

40.2 

n 

41.0 

H-  2.0 

0.03 

58.8 

ii 

58.6 

- 3.0 

0.04 

77.2 

ii 

764 

— 1.0 

Tabelle  24. 


Ba(OH)2 

äqn. 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2. 
104.  *. 

Zusatz 

nh3 

norm. 

Leitfäh.  von 
Ba(OH)2  T 

nh3. 

104.  x. 

Leitfäh.  Zun.  von| 
Ba(OH)2  -j-  NH3. 
in  Prozenten.  : 

im 

Glanzen. 

per  Mol 

nh3. 

0.01 

20.6 

0.75 

22.8 

+ 10.4 

+ 13.9 

0.02 

40.2 

ii 

40.8 

+ 1.5 

-f  2.0 

0.03 

58.8 

ii 

58.8 

0 

0 

0.04 

77.2 

” 

76  8 

0.5 

— 0.7 

Wenn  wir  nun  mit  diesen  Prozentzahlen  operieren, 
bekommen  wir  für  die  freien  Kupferammoniakbasen  fol- 
gende Leitfähigkeitszahlen. 
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Die  Leitfähigkeit  der  Kupferammoniakbasen  berechnet  aus 
den  Leitfähigkeiten  der  Lösung  Cu(OH)2  -f-  NH3. 


Tabelle  25. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz 

NH3  norm. 

Leitfäh.  von 
Cu(OH)2  + NH3. 
104  *. 

Die  berechnete 
Leitfähigkeit 
der  freien  Base. 
104  *. 

0.005 

8 

10.8 

10.2 

0.01 

55 

14.2 

17.8 

0 02 

55 

224 

32.8 

0.03 

55 

28.8 

43.5 

0.04 

55 

35.2 

54.2 

0.05 

55 

41.5 

64.4 

Tabelle  26. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz 

NH3  norm. 

Leitfäh.  von 
Cu(OH)2  -f  NH3. 
104  *. 

Die  berechnete 
Leitfähigkeit 
der  freien  Base. 
104  *. 

0.005 

6.7 

12  6 

10.4 

001 

11 

16.0 

17.5 

0.02 

•n 

24.4 

31.5 

0.03 

11 

3L.3 

42.1 

0.04 

11 

37.8 

52.3 

Tabelle  27. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz 
lSfII3  norm. 

Leitfäh.  von 
Cu(OH)2  4-  nh3 
10 . r. 

Die  berechnete 
Leitfähigkeit 
der  freien  Base. 
104 

0.01 

1 

14.8 

132 

0 02 

20.5 

20.1 

0.03 

55 

25.2 

25.4 

0.04 

” 1 

29.2 

29.5 
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Tabelle  28. 


Cu(OH)2 

äqn. 

Zusatz 

NH3  norm. 

Leitfäli.  von 
Cu(OH)2  -f  nh3. 
104  *. 

Die  berechnete 
Leitfähigkeit 
der  freien  Base. 
104 

0.01 

0.75 

13.4 

12.2 

0.02 

77 

18.5 

18.3 

0.03 

77 

22.4 

22.4 

0.04 

26.3 

26.5 

Des  besseren  Vergleichs  wegen,  sind  die  der  Zahlen 
entnommene  Leitfähigkeitskurven  in  (Fig.  7)  gezeichnet. 

Betrachten  wir  die  so  erhaltenen  Kurven,  so  ist 
zu  bemerken,  dass  diejenigen,  welche  aus  den  Leit- 
fähigkeitswerten der  Lösungen  mit  6.7  resp.  8 norm. 
NH3  berechnet  sind,  ziemlich  zusammen  fallen.  In  den 
Lösungen  Cu(OH)2  -(-6.7  norm.  NH3  und  Cu(OH)2  -f-  8 
norm.  NH3  machen  sich  folglich  relativ  dieselben  stö- 
renden Einflüsse,  wie  in  den  entsprechenden  von 
Ba(OH)2  -f-  NH3  bemerkbar.  Dieses  Verhalten  bestätigt 
auch,  dass  bei  grösseren  NH3-Koncentrationen  wahr- 
scheinlich nur  eine  Kupferammoniakbase  vorherrscht. 

Es  ist  doch  kaum  anzunehmen,  dass  die  so  erhal- 
tenen Kurven  die  wahren  Leitfähigkeits werte  für  den 
betreffenden  freien  Kupferammoniakbasen  representieren. 

Ein  Vergleich  der  Kurven  Cu(OH)2  -f-  NH3  mit  den 
entsprechen  von  Ba(OH)2  -j-  NH3,  zeigt,  wie  schon  früher 
gesagt  ist,  dass  auch  die  stärksten  Kupferammoniakbasen 
viel  schwächer,  als  Ba(OH)2,  sein  müssen.  Deshalb  ist 
es  sehr  wahrscheinlich,  dass  mindestens  in  kleineren 
Kupferkoncentrationen  die  Erhaltenen  Kurven  zu  hoch 
laufen,  da  die  OH-Ionen  des  NH3  durch  die  Kupferam- 
moniakbasen nicht  so  bald  herabgedrückt  werden,  als 
durch  Ba(OH)2. 

Weil  wieder  die  durch  NH3  bedingte  innere  Rei- 
bung in  einer  Kupferammoniak-Lösung  wegen  den  kom- 
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plicierteren  Kupferammoniak-Ionen  wahrscheinlich  grös- 
ser, als  bei  Ba(OH)2  -f-  NH3  ist,  ist  es  nicht  unmöglich, 
dass  bei  grösseren  Kupferkoncentrationen,  wo  die  OH- 
Ionen  des  NH3  schon  zuruckgedrängt  sind,  die  erhalte- 
nen Kurven  zu  niedrig  laufen. 

Schon  die  Leitfähigkeitskurven  von  Cu(OH)2  -f- 1 
norm.  NH3  resp  von  Cu(OH)2  -f-  O.75  norm.  NH3  zei- 
gen, dass  bei  den  genannten  NH3-Koncentrationen  sehr 
schwache  Kupferammoniakbasen  in  der  Lösung  existie- 
ren. Wegen  der  kleinen  OH-Ionenkoncentration  dieser 
Basen  werden  die  OH-Ionen  des  NH3  wahrscheinlich  nur 
im  geringem  Grade  beinflusst,  weshalb  die  erhaltenen 
Kurven  mindestens  in  kleineren  Kupferkoncentrationen 
sicherlich  zu  hoch  laufen. 

Um  noch  die  Leitfähigkeitskurven  von  Cu(OH)2  4- 
NH3  mit  konstantem  Kupfer  und  wachsendem  NH3-Gehalt, 
mit  denen  des  (Ba(OH)2  -f-  NH3)  vergleichen  zu  können, 
habe  ich  einige  Messungen  mit  den  letzteren  ausgeführt. 

Tabelle  29. 

Leitfähigkeit  von  Ba(OH)2  -f-  NHS. 

Leitfähigkeit  von  Ba(OH)2 
4-  NHS  10*  K. 


Zusatz 

norm. 

Leitfäh. 
von  NH3 
104  x.’ 

Ba(OH)2 
äqn.  = 

0 01 

Ba(OH)2 
äqn.  = 
0.02 

0 

20.6 

40.2 

0.5 

6.8 

22.1 

— 

1 

8.9 

23.0 

41.0 

1.5 

9.9 

— 

40.5 

2 

10.6 

235 

39.9 

2.5 

10.9 

23.5 

— 

3 

10.9 

23.4 

3S.4 

4 

10.8 

22.3 

36.5  j 

5 

10.1 

20.8 

34.5  | 

7 

8.1 

30.8 

10 

5.4 

13.5 

24.0 

Aus  den  Leitfähigkeitszahlen  ist  zu  sehen,  dass  bei 
kleineren  NH3-Koncentrationen  die  Leitfähigkeit  erst  ein 
wenig  steigt  und  zwar  bis  zu  desto  grössere  NH3-Kon- 
centrationen,  je  keiner  das  Ba(OH)2-Gehalt  ist.  Die 
OH-Ionenkoncentrationen  des  Ba(OH)2  sind  noch  zu 
klein  um  die  OH-Ionen  des  NH3  zurückzudrängen.  Bei 
grösseren  NH3-Koiicentrationen  hingegen  wird  die  innere 
Reibung  der  Lösung  so  gross,  dass  die  Leitfähigkeit 
kontinuerlich  abnimmt. 

Beim  Vergleich  dieser  Leitfähigkeitskurven  Fig.  4. 
mit  den  entsprechenden  Kupferammoniak-Kurven,  sieht 
man,  dass  beide  von  ungef.  4 — 5 norm.  NH3  an  ziemlich 
parallel!  laufen.  In  kleineren  NH3-Koncentrationen  ist 
der  Kurvenverlauf  aber  ganz  verschieden.  Während 
die  Leitfähigkeits werte  bei  (Ou(OH)2  -f-  NH3)  bis  ungef. 
3 — 4 norm.  NH3  rasch  steigen,  nehmen  die  Leitfähig- 
keitswerte des  (Ba(OH)2  -j-  NH3)  sehr  wenig  zu. 

Dieses  Verhalten  der  Leitfähigkeitskurven  deutet  wie- 
der an,  dass  bei  grösseren  NH3-Koncentrationen  eine  stär- 
kere Kupferammoniakbase  in  der  Lösung  vorherrscht, 
während  bei  kleineren  NH3-Koncentrationen  mehrere 
schwächere  und  wahrscheinlich  verschieden  starke  Kup- 
ferammoniakbasen existieren. 


Leitfähigkeitsversuche  mit  Kupfersulfat- 
Ammoniaklösungen. 

Es  war  noch  interessant  zu  sehen,  wie  sich  die 
Leitfähigkeitszahlen  einer  Lösung  von  Kupfersulfat-Am- 
moniak zu  denen  von  Kupferhydroxyd-Ammoniak  ver- 
halten. Zu  diesem  Zweck  habe  ich  die  Leitfähigkeiten 
von  zwei  Kupfersulfatkoncentrationen  nämlich  O.oi  und 
0.02  äqn.  norm.,  mit  wachsenden  NH3-Koncentrationen 
untersucht.  In  folgender  Tabelle  gebe  ich  die  erhalte- 
nen Zahlen. 
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Tabelle  30. 

Leitfähigkeitsmessungen  von  GuSO^  + NHS. 


Zusatz 

nh3 

norm. 

a . 

a-Leitfäh. 
von  unge- 
bund.  Menge 
des  NH3. 
104  K. 

b 

b-Leitfäh. 
von  unge- 
bund.  Menge 
- des  NH3. 

104  x. 

Leitfäh.  von 
0.01  äqn. 
CuS04  -f 
NH3.  104  x. 

Leitfäh.  von 
0.02  äqn. 
CuS04  + 
NH3.  IO4  x. 

0 

7.2* 

12.6* 

1 

1 

~ ' ' 

0.25 

4.9 

6.9 

— 

_ 1 

5 

6.6 

! '6.9 

21.0 

14;4 

1 

8.8 

6.9 

23.3 

14  5 

2 

10.5 

7,1 

24.3 

13.7 

3 

10.9 

7.0 

24.6 

13.6 

4 

10.8 

6.8 

24.3 

13.5 

5 

10.2 

6:6 

■ — ' ■’ 

— 

7 

p° 

i— 1 

6.5 

19.3 

11.8 

10 

5.4 

1 5.7 

14.8 

9.4 

In  einer  solchen  Lösung  von  CuSÖ4  + NH3  giebt 
es  keine  gemeinsamen  Ionen  der  beiden  Komponenten, 
Kupferammoniaksulfat  und  Ammoniak.  Es  ist  deshalb 
sicher,  dass  die  Leitfähigkeit  des  Ammoniaks  durch  iso- 
hydrischen  Einfluss  nicht  in  der  Weise  herabgesetzt 
wird,  wie  die  des  Ammoniaks  durch  OH-Ionen  des 
Kupferammoniakhydr  oxyds.  Jedoch  wird  die  innere 
Reibung  der  Lösung  auch  in  diesen  Falle  durch  NH3 
vergrössert  und  infolge  dessen  die  Leitfähigkeit  der  Lö- 
sung herabgesetz  und  zwar  desto  mehr  in  je  grösserer 
Menge  NH3  vorhanden  ist. 

Konowaloff  1)  Dciwson  und  Mc  Crae  1)  haben  gezeigt, 
dass  mindestens  beim  einem  NH3 -Überschuss  dem  Kup- 
ferammoniaksulfat wahrscheinlich  dieFormel  Cu(NH3)4S04 

* Nach.  Kohlrausch  und  Holborn,  Leitvermögen  der  Elektro- 
lyte  s.  160. 

!)  Loc.  sit.  S.  20;  Vergl.  auch  Gaus , Loc!  cit.  S.  20. 
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zukommt.  Wenn  wir  nun  in  allen  NH3-Koncentrationen 
dasselbe  Kupferammoniumsulfat  haben,  und  wir  von  den 
Leitfähigkeitswerten  der  Lösungen  die  der  ungebunde- 
nen Menge  des  Ammoniaks  abziehen,  so  sollten  wir  mit 
zunehmendem  NH3-Gehalt  abnehmende  Werte  bekom- 
men. Betrachten  wir  die  erhaltenen  Zahlen,  ist  zu  be- 
merken, dass  kein  Grund  vorliegt  verschieden  starke  und 
verschieden  konstituierte  Kupferammoniaksulfate  in  nen- 
nenswerter Menge  in  der  Lösung  anzunehmen.  Bei  den 
niedrigeren  Kupferkoncentrationen  O.oi  äqn.  ist  jedoch 
zu  bemerken,  dass  die  erhaltenen  Werte  bis  3 norm. 
NH3  konstant  sind,  um  dann  erst  abzunehmen.  Es 
würde  also  darauf  deuten,  dass  wir  auch  hier  bei  klei- 
neren NH3-Koncentrationen  schwächere  Kupferammo- 
niaksulfate in  der  Lösung  hätten.  Wahrscheinlicher  hin- 
gegen ist  jedoch,  dass  die  erhaltenen  zu  kleinen  Werte 
auf  anderen  Ursachen  beruhen. 

Um  nun  die  beiden  Leitfähigkeitskurven  von  CuS04 
-f  NH3  mit  den  entspechenden  Cu(OH)2  -f  NH3  Kurven 
vergleichen  zu  können,  habe  ich  sie  beide  neben  ein- 
ander gezeichnet.  (Fig.  4).  Wir  sehen,  dass  von  ungef. 
3 norm.  NH3  ab,  die  Leitfähigkeitskurven  von  CuOH2 
-f-  NH3  höher  laufen,  als  die  von  CuS04  + NH3.  Man 
kann  also  den  Schluss  ziehen,  dass  mindestens  die  in 
höheren  NH3-Koncentrationen  befindliche  Kupferammo- 
niakbase besser  als  das  entsprechende  Kupferammonium- 
sulfat leitet,  während  in  kleinen  NH3  Koncentrationen 
die  Lösung  Cu(OH)2  -j-  NH3  eine  bedeutend  kleinere  Leit- 
fähigkeit, als  CuS04  -f-  NH3,  besitzt. 

Wie  wir  später  sehen  werden  bindet  jedes  Mol. 
Kupfer  zwei  Mol.  NH3  bei  den  in  kleinen  NH3-Koncen- 
trationen  existierenden  schwächeren  Kupferammoniak- 
basen. Früher  haben  wir  die  Annahme  ausgesprochen, 
dass  die  stärkeren  Kupferammoniakbasen  auch  NH3- 
reichere  wären.  Wenn  nun  angenommen  wird,  dass  das 
komplexe  NH3 -reichere  Kation  hier  ähnlich  als  beim 
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Kupferammoniumsnlfat  konstituiert  ist,  und  infolge  des- 
sen auch  gleich  schnell  wandert,  so  entspricht  der  Kur- 
yenverlauf den  zu  erwartenden  Verhältnissen  bei  etwa 
gleich  starker  Dissociation  von  Kupferammonium-sulfat 
und  -hydroxyd,  wegen  der  grösseren  Beweglichkeit  von 
OH-Ionen  gegen  S04-Ionen. 


Leitfähigkeitsmessungen  von  Nickelhydroxyd- 
Ammoniaklösungen. 

Weil  die  Leitfähigkeiten  sowohl  von  Kupferammo- 
niak-Lösungen, wie  von  Ba(OH)2  -)-  NH3  schon  so  ein- 
gehend besprochen  sind,  ist  zur  Erklärung  der  Leit- 
fähigkeiten von  den  anderen  Metallammoniakhydroxy- 
den nicht  mehr  viel  zu  sagen. 

Die  Leitfähigkeitsmessungen  von  Ni(OH)2  -f-  NLI3 
sind  in  zwei  Verdünnungsreihen  in  ähnlicher  Weise, 
wie  beim  Kupfer  ausgeführt.  Die  erhaltenen  Zahlen 
sollen  in  Tabellen  hier  folgen: 


Leitfähigkeitsmessungen  von  Nickelhydroxyd  in 
Ammoniak. 


Tabelle  31. 


Ni(OH)2 

äqn. 

Zusatz 

NH3  norm. 

Leitfäh.  von 
NH,. 

104.  *. 

Leitfäh..  von 
Ki(OH)24-NH3. 
104.  *. 

0.0540 

6 

9.1 

80.0 

0.0270 

V) 

77 

43.1 

0.0135 

11 

57 

24.4 

0.0068 

11 

5? 

16.1 

0.0054 

11 

7? 

14.6 

60 


Tabelle  32. 

Leitfähigkeit  von  Ni(OH)2-fNH3.  104.  X. 


Zusatz 

nh3 

norm. 

Leitf. 

von 

NHo. 

10h 

Ni.(OH)2 
= 0.0505 
äqn. 

Ni(ÖH)2  = 
0.0101  äqn. 

Ni(OH)2  = 
0.0202  äqn. 

Ni(OH)2| 
= 0.0404 
äqn.  | 

0.545 

7 

12.7 







0.75 

8.0 

13.9 

— 

— 

— 

1 

8.9 

14.7 

22.7  (NH3  = l.ln) 

— 

— 

2 

10.6 

16.1 

23.4 

22.7  (NH2  = 2.18) 

— 

3 

10.9 

16.0 

23.0 

38.5 

— 

..4; 

10.8 

15.5 

22.1 

36.9 

62  5 i 

5 

10.1 

14.7 

208 

35.1 

— 

: 7: 

8.1 

12.6 

— 

; — 

8 

7.6 

— 

16.4 

30.0 

10 

1.4 

9.6 

— 

26.6 

l 

Vergleichen  wir  nun  erst  die  Leitfähigkeitszahlen 
mit  konstantem  NH3-  und  wechselndem  Metallgehalt  mit 
denen  von  Kupferammoniaklösungen,  so  bemerken  wir 
sofort,  wie  viel  rascher  die  ersteren  mit  wachsendem 
Metallgehalt  zunehmen.  Wenn  wir  die  den  Zahlen  ent- 
nommene Leitfähigkeitskurver  mit  der  entsprechenden 
des  Ba(OH)2  NH3  vergleichen,  so  ist  zu  sehen,  dass 
sie  - ziemlich  zusammenfallen.  Die  Zahlen  deuten  also 
an,  dass  Ni(OH)2  mit  NH3  sehr  starke  Basen  bildet. 

In  Übereinstimmung  damit  stehen  auch  die  Leit- 
fähigkeitskurven (Fig.  8)  mit  konstantem  Nickel-  und 


*)  Wie  früher  gesagt,  wurde  das  zur  Anwendung  kommende 
Nickelhydroxyd  aus  einer  Nickelnitratlösung  mittelst  Natronlauge 
gefällt,  da  nur  auf  solche  Weise  ein  reines  Hydroxyd  zu  erhalten 
ist.  Weil  das  Nickelhydroxyd  aus  Sulfat  dargestellt  und  infolge 
dessen  wahrscheinlich  basisches  Sulfat  enthielt,  sind  die  Leitfähig- 
keitsmessungen in  der  vorläufigen  Mitteilung  Ber.  Chem.  Ges.  36. 
2324  (1903)  zu  klein  ausgefellen. 
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wachsendem  NH3-Gehalt.  Beim  Vergleich  mit  den  ent- 
sprechenden Ba(OH)2  + NH3 -Kurven  sehen  wir,  dass  sie 
nicht  allein  denselben  Verlauf  haben,  sondern  auch 
ziemlich  zusammenfallen.  Daher  kann  zur  Erklärung 
des  Verlaufes*  der  Ni-Kurven  die  nämliche  Erklärung 
dienen  wie  für  den  Verlauf  der  entsprechenden  Kurven 
von  Ba(OH)2  + NH3.  Während  beim  Cu(OH)2  -j-  NH3 


die  Leitfähigkeitskurven  von  3 — 4 norm.  NH3  mit  ab- 
nehmendem Ammoniakgehalt  rasch  fallen,  ist  ein  sol- 
ches Verhalten  hier  nicht  zu  konstatieren. 

Es  ist  deshalb  auch  nicht  nötig  hier,  so  wie  beim 
Kupfer,  bei  kleineren  NH3-Koncentrationen  schwächere 
und  NH3-ärmere  Nickelammoniakbasen  mindestens  in 
nennenswerter  Menge  anzunehmen.  Vielmehr  deuten 
die  Leitfähigkeiten  an,  dass  nur  eine  Nickelammoniak- 
base in  allen  NH3-Koncentrationen  vorherrscht. 
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Sehr  auffallend  ist,  dass  obwohl  Kupfer  und  Nickel 
sich  in  anderen  Beziehungen  so  ähnlich  sind,  die  kom- 
plexen NH3-Basen  derselben  ganz  ein  anderes  Verhal- 
ten zeigen. 

Weil  Ni(OH)2  noch  weniger  als  Cu(OH)2  sich  in 
NH3  löst,  ist  es  nicht  möglich  eine  Nickelammoniak- 
Lösung  darzustellen,  in  welcher  nicht  NH3  in  einen  rela- 
tiv grossen  Überschuss  vorhanden  wäre.  Wegen  der- 
selben störenden  Einflüsse,  wie  beim  Kupfer,  dürfte  es 
hier  auch  schwer  sein,  die  Dissociation  der  reinen  Nickel- 
ammoniakbasen genau  zu  bestimmen. 


Leitfähigkeitsmessungen  von  Cadmiumhydroxyd 
in  Ammoniak. 

Die  Versuche  sind  in  ähnlicher  Weise  wie  bei  den 
anderen  Metallen  ausgeführt  und  in  folgenden  Tabellen 
angegeben : 


Leitfähigkeitsmessungen  von  Cadmiumhydroxyd 
in  Ammoniak. 

Tabelle  33. 


Cd(OH)2 

äqn. 

Zusats 

NH3  norm. 

Leitfäh..  von 

nh3. 

104  *. 

Leitfäh..  von  f 
Cd(OH).2  + NH3. 
104  x. 

0.04385 

5 

10.1 

62.3 

0.02195 

11 

11 

35  5 

0.01095 

P 

11 

21.5 

0.00548 

P 

11 

15.0 

0.00274 

ii 

12.0 

Tabelle  34. 


Cd(OH)2 

äqn. 

Zusatz 

NH3  norm. 

Leitfäli.  you 
NH,. 

104  x. 

Leitfäli.  von  j 
Cd(OH)2  + NH3. 
104  x. 

0.4385 

5 

10.1 

62.3 

0.02195 

2.5 

10.9 

38.1 

0.01095 

1.25 

9.5 

22.5 

0.00548 

0.63 

7.4 

13.5 

0.00274 

0.31 

5.6 

00 

Tabelle  35. 

Leitfähigkeit  von  Cd(OH)2  -f-  NH3.  10h 


Zusatz 

nh3 

norm. 

Leitfäli. 

von 

nh3. 
ioi  4 

Cd(OH)2  = 
0.0104  äqn. 

Cd(OH)2  = 
0.0208  äqn. 

Cd(OH)2 
= 0.0312 
äqn. 

Cd(OH)2  = 
0.0416  äqn. 

1 

8.9 

17.7  * 

(NH3  = 0.93n) 

— 

— 

— 

1.5 

9.9 

21.5 

29.7  * 

(NH3  = 'l.31u) 

— 

— 

2 

10.6 

22.5 

34.9 

(NH3  = 1.8n) 

j' 

— 

2.5 

10.9 

22.8 

35.5 

— 

1 3 

10.9 

22.9 

35.5 

48.0 

60.0 

(NHS=3.6  n) 

i ^ 

10.8 

22.3 

34.9 

47.2 

59.5 

5 

10.1 

21.0 

33.2 

45.5 

57.5 

7 

8.1 

18.4 

33.0 

41.2 

52.4 

10 

5.4 

14.6 

25.2 

34.8 

43.5 

*Cd(OH)2  ausgefallen. 


Von  den  Leitfähigkeiten  des  Cadmiumhydroxyds 
in  Ammoniak  ist  nicht  viel  zu  sagen,  da  das  Verhalten 
der  entsprechenden  Nickelammoniak-Lösungen  bekannt 
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ist.  Wir  bemerken,  dass  die  ...  Leitfähigkeitskurven  so- 
wohl mit  konstantem  NH3-  und  steigendem  Metall-  als 
auch  die  mit  konstantem  Metall-  und  wachsendem  NH;r 


Grehalt  (Fig.  9)  ziemlich  denselben  Verlauf,  wie  die  ent- 
sprechenden Nickelammoniak-Kurven  haben..  Jedoch 
ist  zu  sehen,  dass  die  Cadmiumammoniak-Kurven  etwas 
niedriger  laufen,  als  die  entsprechenden  des  Nickels. 
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Cadmiumhydroxyd  bildet  also  danach  mit  NH3  etwas 
schwächere  Basen  als  Nickelhydroxyd. 

Der  Verlauf  der  Leitfähigkeitskurven  mit  konstan- 
tem Cadmium-  und  wachsendem  NH3-Gehalt  giebt  ebenso 
wenig  wie  beim  Nickel  Anlass  anzunehmen,  dass  in 
kleineren  NH3-Koncentrationen  schwächere,  und  zwar 
NH3-ärmere  Basen,  als  bei  grösserem  NH3-Gehalt  in  der 
Lösung  wären.  Sehr  wahrscheinlich  ist  deshalb,  dass  in 
allen  NH3-Koncentrationen  nur  eine  Cadmiumammoniak- 
Base  vorherrscht  und  zwar  von  dem  Typus  Cdm(NH3)4m 
(OH)2m,  wie  die  Potentialmessungen  gezeigt  haben. 

In  einer  Arbeit:  Über  Ammoniak  und  Metallammo- 
niakbasen 1)  hat  Euler  die  Leitfähigkeiten  von  zwei  mit 
Cadmiumhydroxyd  gesättigten  NH3-Lösungen  angeben. 
Obwohl  ich  keine  Leitfähigkeitsmessungen  habe,  welche 
in  derselben  Cadmiumkoncentrationen  ausgeführt  wären, 
sieht  man  jedoch  beim  Vergleich  der  Eider' sehen  Zahlen 
mit  den  meinigen,  dass  die  ersteren  viel  kleinere  Leit- 
fähigkeiten representieren.  Ich  glaube  jedoch,  dass  die 
relativ  kleinen  Zahlen  von  Euler  darauf  beruhen,  dass 
bei  Ausführung  der  Messungen  Cd(OH)2  ausgefallen  ist. 
Ich  habe  nämlich  versucht  Leitfähigkeitsmessungen  eben- 
falls mit  Cd(OH)2  gesättigten  NH3-Lösungen  zu  machen, 
aber  immer  ist  dabei  Cd(OH)2  ausgefallen. 

Die  in  der  Tabelle  35  befindlichen  NH3-ärmeren 
Lösungen,  sind  von  einer  sowohl  in  Bezug  auf  Cadmium 
als  in  Bezug  auf  NH3  koncentrierteren  Lösung  durch 
Verdünnen  mit  Wasser  gewonnen.  Ein  Vergleich  der 
Euler  sehen  Lösungen  zeigt,  dass  obwohl  der  NH3-Übei  - 
schuss  hier  bedeutend  grösser  als  bei  ihm  ist,  jedoch 
Cd(OH)2  ausgefallen  ist. 


b Chem.  Centralblatt  (1903)  II,  1104;  Vergl.  Arkiv  för  Kemi, 
Mineralogi  och  G-eologi  (1903)  I.  77. 
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Leitfähigkeitsmessungen  von  Zinkhydroxyd  in 
Ammoniak. 

Die  Leitfähigkeits  versuche  wurden  auch  hier  ebenso 
wie  bei  den  anderen  Metallen  ausgeführt.  Das  Zink- 
hydroxyd wurde  erst  aus  Zinksulfatlösung  und  zwar 
sowohl  mit  Natronlauge  als  mit  Bariumhydrat  ausge- 
fällt und  in  NH3  gelöst,  wie  früher  beschrieben  ist. 

In  folgender  Tabelle  sind  die  so  erhaltenen  Leit- 
fähigkeitswerte zusammengestellt : 

Tabelle  36. 

Leitfähigkeitsmessungen  von  Zinkhydroxyd  in  Ammoniak 
bei  steigendem  Ammoniakgehalt. 

(Zn(OH)2  aus  ZnSO4). 


Leitfähigkeit  von  Zn(OH)2 NH3.  10*  X. 


i Zusatz 

! 

! norm. 

Leitfäh. 
von 
NH*. 
ICH.  l 

Zn(OH)2  = 
0.01  aqn. 

Zn(OH), 
= 0 02 

Zn(OH)2 
= 0.03 

Zn(OH)2  = 

0 04  äqn. 

I 

w 

M 

äqn. 

äqn. 

I 

II 

0.5 

6.8 

8.4 

8.3 

10.3 

13.2 

14 

t 

1 

(NHS— 0.642) 

1 

8.9 

10.8 

10.7 

13.1 

154 

17.6 

— 

1.5 

9.9 

— ■ 

— 

14.6 

17.1 

— | 

2 

10.6 

13.1 

12.9 

15.6 

18.5 

21.5 

21.1 

2.5 

10.9 

— 

— 

16  1 

— : 

— 

_ j 

3 

10.9 

13.8 

13.7 

16  3 

19.2 

22.7 

22.9  ! 

4 

10.8 

13.6 

13.4 

162 

19.1 

22.6 

22.8  I 

5 j 

10.1 

— 

— 

15.6 

— 

— 

— j 

7 ! 

8.1 

11.2 

11.1 

13  5 

16  5 

19.0 

19.1 

1 10  ! 

5.4 

8.2 

81 

10.2 

12.3 

14.3 

— 

Die  mit  II  bezeichneten  Werte  beziehen  sich  auf 
Lösungen,  welche  mittelst  Ba(OH)2  ausgefällten  Zink- 
hydroxyds bereitet  sind.  Wir  sehen,  dass  die  Leitfähig- 
keitszahlen der  beiden  Lösungen  ziemlich  gut  miteinan- 
der übereinstimmen. 

Weil,  wie  früher  erwähnt,  die  aus  Zinksulfat  aus- 
gefällten Zinkhydroxydpreparate  etwas  basisches  Sulfat 


enthielten  wurden  noch  Versuche  mit  Lösungen  ge- 
macht, in  welchen  das  Zinkhydroxyd  aus  Nitrat  gewon- 
nen und  also  als  rein  anzusehen  war. 

Die  erhaltenen  Zahlen  sind  in  folgenden  Tabellen 
angegeben:  '% 

Leitfähigkeitsmessungen  von  Zinkhydroxyd  in  Ammoniak . 


(Zn(OH)2  ans  ZnS04). 

Tabelle  37. 

Leitfähigkeit  von  Zn(OH),  -f  NH3.  104  X- 


NH  3 
norm. 

Leitfäli. 
von  NH3. 
10k  x. 

Zn(OH)2 
= 0.01 
äqn. 

Zn(OH)2  = 

0 02  äqn. 

Zn(OH)2  = 
0.03  äqn. 

Zn(OH)2  -- 
0.04  äqn. 

0.25 

5.6 
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0.5 

6.8 

86 

10.2 

_ 

1 

1 

8.9 

11.1 

13.5 

15.6 

17.0 

1.5 

9.9 

12.6 

15.2 

17.5 

19.5 

2 

10.6 

13.4 

16.2 

18  8 

21.1 

2.5 

10.9 

13  8 

■ - 

— • 

— 

3 

10.9 

14.0 

17.0 

19  6 

22.3 

4 

10.8 

13.7 

16.8 

19.5 

22.3 

i 

| 5 

10. 1 

— 

16.0 

19.0 

21.5 

8.1 

10.8 

13.9 

16.5 

19  2 

j 10 

5.4 

8.1 

10.2 

12.1 

14.2 

Tabelle  38. 


Zn(OH)2 

äqn. 

Zusatz  NH3 
norm 

Leitfäli.  von 

NHo. 

3 

i°4-  *• 

Leitfäli  von 
Zn(OH)2  + NH,. 

io4*  *• 

0.1 

2.5 

10.9 

32.7 

0.05 

Yi 

n 

24.3 

0 025 

„ 

11 

18.3 

0.0125 

11 

14.5 

0.0063 

i - - 

11 

11.2 
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Ein  Vergleich  der  Leitfähigkeitszahlen  in  der  Ta- 
belle 37  mit  denjenigen  der  Tabelle  36  zeigt,  dass  sie 
nicht  viel  von  einander  ab  weichen. 

Wir  sehen  also,  dass  die  in  der  ersten  Lösungen 
noch  befindlichen  S04-Ionen  s$hr  geringen  Einfluss  auf 
die  Leitfähigkeit  haben. 

Betrachten  wir  die  Leitfähigkeitszahlen  von  Zink- 
hydroxyd- Ammoniaklösungen,  so  bemerken  wir,  dass  sie 
viel  niedriger  sind,  als  bei  allen  den  bisher  besproche- 
nen Metallammoniaklösungen.  Ein  Vergleich  der  Leit- 
fähigkeitskurven mit  konstantem  Zink-  und  wachsendem 
NH3-Gehalt  zeigt,  dass  die  0,oi  äqn.  Cadmiumammoniak- 
lösung ungefähr  ebenso  gut  leitet  wie  eine  Zinkammo- 
niak-Lösung von  viermal  so  starker  Metallnormalität 
und  gleichem  NH3 -Gehalt.  (Eig.  9.) 

Wir  sehen  also,  dass  Zinkhydroxyd  mit  NH3  viel 
schwächere  Basen  als  Cadmiumhydroxyd  bildet,  obwohl 
die  beiden  Metalle  in  anderen  Beziehungen  sich  ziemlich 
ähnlich  verhalten.  Es  ist  jedoch  zu  bemerken,  dass 
Cd(OH)2  eine  viel  stärkere  Base  als  Zn(OH)2  ist.  Be- 
kanntlich bildet  Zn(OH)2  mit  starken  Alkalien  wie 
KOH  und  NaOH  mindestens  zum  Teil  Zinkate,  wäh- 
rend kein  anderes  von  uns  studiertes  Hydroxyd  im- 
stande ist,  solche  zu  bilden.  Es  ist  deshalb  natürlich, 
dass  wenn  Zn(OH)2  schon  mit  starken  Basen  Zinkate 
bildet,  auch  die  mit  NH3  gebildeten  Zinkammoniak- 
Hydroxyde  sehr  schwache  Basen  sein  müssen. 

In  der  eben  erwähnten  Arbeit  von  Euler r)  sind 
auch  einige  Leitfähigkeitsmessungen  von  ammoniaka- 
lischen  Zinkhydroxydlösungen  angegeben.  Weil  die 
Messungen  sowohl  in  anderen  Zink-  als  in  anderen  NH3- 
Koncentrationen  ausgeführt  sind,  ist  es  schwer,  diese 
Werte  mit  den  meinigen  zu  vergleichen.  Doch  kann 
man  sehen,  dass  die  Euler' sehen  Werte  ziemlich  mit 
den  von  mir  gefundenen  übereinstimmen. 


) Loc.  cit.  S.  65. 
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Leitfähigkeitsmessungen  von  Silberoxyd  in 
Ammoniak. 

Des  Vergleiches  wegen  habe  ich  noch  einige  Leit- 
fähigkeitsmessungen mit  konstantem  Silber-  und  wach- 
sendem NH3-Gehalt  ausgeführt.  Die  erhaltenen  Werte 
sind  in  der  folgender  Tabelle  angegeben: 

Tabelle  39. 

Leitfähigkeitsmessungen  von  Silber oxyd  in  Ammoniak 
bei  wachsendem  Ammoniakgehalt. 

Leitfäh.  von  Ag20-bNH3.  10*.  V. 


Zusatz  NH3 
norm. 

Leitfäli.  von 
NH,. 

104 

| 

Ag20  = 0.0 1 
äqn. 

. 

Ag20  = 0.02  | 
äqn. 

0.068 

1.5 

20.8 



0.126 

3.5 

— 

40.5 

0.25 

5.1 

21.9 

41.0 

0.5 

0^ 

00 

22.7 

41.3 

0.75 

' 8.0 

— ■ 

41.5 

1 

8.9 

23.1 

41.8 

1.5 

9.9 

23.4 

41.4 

2 

10.6 

23.5 

40  3 

3 

10.9 

23.2 

39.6 

4 

10.8 

22.4 

37.8 

5 

10.1 

21.1 

35.5 

7 

8.1 

18.6 

32.1 

10 

1 

iO 

14.8 

27  0 

Zeichnen  wir  nun  wieder  die  Leitfähigkeitskurven 
(Fig.  9)  und  vergleichen  wir  sie  mit  denjenigen  anderer 
Metallhydroxydannnoniak-Lösungen,  so  sehen  wir,  dass 
die  beiden  Kurven  ziemlich  sowie  die  entsprechenden 
Ba(OH)2  -f-  NH3  Leitfähigkeitskurven  (Fig.  4)  verlaufen. 
Erst  steigt  die  Leitfähigkeit  mit  wachsendem  NH3-Gehalt 
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um  so  mehr,  je  kleiner  die  Ag-Koncentrationen  ist,  um 
dann  ganz  kontinuierlich  mit  wachsendem  NH3-Gfehalt 
zu  fallen.  Die  Erklärung  darüber  ist  wohl  dieselbe  wie  bei 
Ba(OH)2  4-  NH3.  Es  ist  noch  zu  bemerken,  dass  die 
beiden  Leitfähigkeitskurven  von  Ag20  -f-  NH3  noch 
höher  laufen  als  die  entsprechenden  von  Ba(OH).,  -f-  NH3. 
Wir  sehen  also,  dass  Ag20  mit  NH3  eine  sehr  starke 
Base  bildet.  Die  Leitfähigkeitskurven  geben  keinen  Anlass 
anzunehmen,  dass  mehrere  verschieden  starke  Silber- 
ammoniakbasen in  der  Lösung  vorhanden  wären,  sondern 
ist  es  sehr  wahrscheinlich,  dass  vorwiegend  nur  eine 
Base  und  zwar  von  der  Formel  Ag(NH3)2 . OH  in  allen 
NH3-Koncentrationen  in  der  Lösung  existiert. 

Als  ich  diese  Messungen  bereits  ausgeführt  hatte, 
erschien  eine  Arbeit  von  H.  Euler  x),  wo  er  zwei  Leit- 
fähigkeitswerte angiebt,  welche  in  Übereinstimmung  mit 
meinen  Messungen  zeigen,  dass  Silberammoniakhydro- 
xyd eine  sehr  starke  Base  ist.  Er  fand  auch,  dass  die 
Leitfähigkeit  einer  O.i  norm.  AgNO., -Lösung  mit  einer  in 
Bezug  auf  AgN03  ebenfalls  O.i,  in  Bezug  auf  NH3  0.2 
normalen,  ganz  übereinstimmte.  Daraus  ist  zu  schlies- 
sen,  dass  die  Wanderungsgeschwindigkeit  des  Ag(NH3)2- 
Ions  dieselbe  ist  wie  die  des  Ag-Ions,  d.  h.  55.  Wenn 
die  Beweglichkeit  des  OH-Ions  bei  18 0 zu  174  ange- 
nommen wird,  berechnet  sich  die  äquivalente  Leitfähig- 
keit des  Ag(NH3)2OH  zu  A =.229 . 


i)  Ber.  Dtscli.  Chem.  Ges.  86,  1854  (1908);  Vergl.  Whitney 
und  Melcher;  Loc.  cit.  S.  5. 


IV.  Hydroxylionenmessungen. 


Um  unserem  Problem  näher  zu  treten,  war  es  von 
grossem  Interesse  die  OH-Ionenkoncentration,  über  wel- 
che die  Leitfähigkeismessungen  wegen  der  inneren  Rei- 
bung kein  genaues  Mass  zu  geben  vermögen,  in  einer 
gegebenenen  Lösung  von  Metallhydroxyd  in  Ammoniak 
direkt  bestimmen  zu  können. 

Zu  diesem  Zwecke  wurden  Hydroxylionenmes- 
sungen nach  der  Methode  von  Koelichen 1)  angestellt. 
Bekanntlich  beruht  diese  darauf  dass  Dicetonalkohol 
katalytisch  durch  die  vorhandenen  Hydroxylionen  in 
Aceton  verwandelt  wird.  Da  nun  dieser  Körper  ein 
anderes  spec.  Gewicht  als  Diacetonalkohol  hat,  erfolgt 
bei  der  Spaltung  des  letzteren  eine  beträchtliche  Dilata- 
tioii,  die  noch  bei  ziemlich  verdünnten  wässerigen  Lösun- 
gen des  Diacetonalkohols  zeitlich  zu  verfolgen  ist. 

Koelichen  hat  durch  seine  Versuche  beweisen  kön- 
nen. dass  in  verdünnteren  wässerigen  Lösungen  die 
Spaltung  des  Diacetonalkohols  als  eine  Reaktion  erster 
Ordnung  anzusehen  ist.  Nun  gilt  bekanntlich  für  die 
Reaktion  erster  Ordnung  die  Formel 


dx 

dt 


k(a— x) 


wo'  a die  ursprüngliche  Menge  des  umwandelbaren 
Stoffes,  x die  zur  Zeit  t umgewandelte  Menge  desselben 
und  k die  Geschwindigkeitskonstante  ist. 


r)  Zeitschr.  f.  pliys.  Chemie  33,  129  (1900). 


Wenn  wir  die  Zeitzählung  von  dem  Momente  der 
ersten  Beobachtung  beginnen  und  unter  dieser  Voraus- 
setzung die  Gleichung  integrieren  so  bekommen  wir 


X 


X, 


und  also  für  die  Geschwindigkeitskonstante  k den  loga- 
rithmischen  Ausdruck 


wo  t0  und  x0  die  betreffenden  Werte  für  die  erste  Ab- 
lesung sind.  Der  Ausdruck  unter  dem  Logarithmus  stellt 
das  Verhältniss  der  zur  Zeit  ta  und  t vorhandenen  Stoff- 
mengen dar.  Weil  die  umgewandelten  Stoffmengen  mit 
den  sie  begleitenden  Dilatationen  proportional  sind,  kön- 
nen wir  für  die  Grössen  a — x0  und  a — xt  die  von  dem 
Zeitpunkte  tö  und  t bis  zum  Schlüsse  der  Reaktion 
beobachteten  Dilatationen  einsetzen. 

Statt  mit  den  natürlichen  Logarithmen,  wurde  mit 
Briggischen  gerechnet,  wie  es  auch  Koelichen  getan  hat. 
Alle  Konstanten  sind  deshalb  mit  einem  Proportionali- 
tätsfaktor behaftet. 

Die  Dilatometergefässe,  welche  bei  den  Versuchen 
gebraucht  wurden,  sind  nach  den  Angaben  von  Koe- 
lichen gefertigt 1).  Die  Kapillarröhre  habe  ich  selbst 
nach  sorgfältiger  Kalibrierung  ausgewählt.  Um  genauere 
Resultate  zu  bekommen,  war  das  Durchmesser  der  Ka- 
pillarröhre etwas  kleiner,  als  in  den  von  Koelichen  be- 
nutzten Dilatometern.  Die  Dilatometerskale  war  eine 
willkürliche.  Der  zur  Anwendung  kommende  Diacet.on- 
alkohol  wurde  von  mir  selbst  nach  den  Angaben  von 
Koelichen  dargestellt. 


Gefertigt  von  Glasbläser  Schmidt,  Breslau. 


Nach  der  Füllung  des  Dilatometers  mit  der  Ver- 
suchsflüssigkeit, wurde  der  Apparat  in  den  Thermosta- 
ten, bestehend  aus  einem  grossen  Glasgefäss,  gebracht. 
Die  Messungen  wurden  bei  25 0 C.  ausgeführt.  Die 
Dilatationen  sind  mit  Hülfe  eines  Mikroskops  beobachtet. 
Die  erste  Ablesung  geschach  nach  10  Minuten,  gerech- 
net von  dem  Moment  an,  in  dem  das  Dilatometer  in  den 
Thermostaten  gebracht  war;  dann  alle  5 oder  10  Minuten 
je  nach  der  Koncentration  der  OH-Ionen  der  Versuchs- 
flüssigkeit. 

Bei  der  Berechnung  der  Resultate  wurden  direkt 
die  vom  Meniskus  durchwanderten  Strecken,  nach  einem 
beliebigen  Mass  gemessen,  in  die  Formel  eingesetzt,  was 
zulässig  ist,  weil  die  Geschwindigkeitskonstante  für  Reak- 
tionen erster  Ordnung  nur  von  der  Masseinheit  der  Zeit 
abhängig  ist 1). 

Die  Ausführung  der  Versuche  fordert  eine  längere 
Übung.  Besonders  schwierig  ist  es,  den  Quecksilber- 
tropfen, welcher  als  schützende  Hülle  der  Versuchsflüs- 
sigkeit dienen  soll,  in  die  rechte  Lage  zu  bringen. 
Es  ist  wichtig,  dass  er  so  dicht  wie  möglich  an  die 
Oberfläche  der  Versuchsflüssigkeit  anscliliesst,  so  dass 
die  oft  unvermeidliche  Luftblase  zwischen  dem  Flüssig- 
keitsniveau und  Quecksilber  so  klein  wie  möglich  ist. 

Obwohl  der  Quecksilbertropfen  im  Anfang  der  Ver- 
suche in  die  rechte  Lage  gebracht  war,  gingen  doch  sehr 
viele  Messungen  dadurch  verloren,  dass  er  während  des 
Versuches  in  der  Kapillare  etwas  gesunken  war  und 
Versuchsflüssigkeit  über  das  Quecksilber  drang. 

Bei  stark  ammoniakalischen  Lösungen  ist  es  ziem- 
lich schwer  konstante  Geschwindigkeitskonstanten  zu 
bekommen,  weil  sich  während  der  Versuche  leicht  Gas 
zwischen  dem  Flüssigkeitsniveau  und  dem  Quecksilber 
entwickelt. 


J)  Ostwald , Lehrbuch,  der  allgem.  Chemie  22,  231. 
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Bei  grösseren  OH-Ionenkoncentrationen  geht  die 
Spaltung  des  Diacetonalkohols  schnell  vor  sich.  Bei 
kleinerer  OH-Ionenkoncentration  wird  das  Gleichgewicht 
zwischen  Aceton  und  Diacetonalkohol  erst  nach  einer 
längeren  Zeit  erreicht,  weshalb  die  Versuche  gewöhn- 
lich über  Nacht  im  Gange  waren. 

Bei  allen  meinen  Versuchen  wurde  immer  I.139  cc 
Diacetonalkohol  mit  10  cc  der  Versuchsflüssigkeit  versetzt. 

Ehe  wir  zur  Besprechung  unserer  Resultate  gehen, 
sollen  die  Messungen  von  Koelichen  erst  näher  betrach- 
tet werden.  Er  trennt  seine  Versuchsergebnisse  in 
zwei  Teile,  nämlich  in  solche  die  sich  auf  starke,  und 
solche  die  sich  auf  schwache  Basen  beziehen.  Von  den 
ersten  hat  er  Ba(OH)2  und  NaOH,  von  den  letzteren 
Ammoniak  und  einige  Ammoniakbasen  in  verschiedenen 
Koncentrationen  untersucht.  Aus  den  Leitfähigkeits- 
messungen von  Ostwald  hat  er  die  OH-Ionenkoncentra- 
tion für  O.094.2  norm.  NaOH  berechnet  und  auf  Grund 
einer  Proportionalitätsannahme  zwischen  Geschwindig- 
keitskonstanten und  OH-Ionenkoncentrationen  die  Hyd- 
roxylionenkoncentrationen  bei  allen  anderen  Lösungen 
erhalten. 

Dabei  hat  er  gefunden,  dass  bei  den  starken  Basen 
die  Geschwindigkeitskonstanten  sich  proportional  den 
Hydroxvlionenkoncentrationen  der  betreffenden  Basen 
ändern,  so  dass  zwei  Basen  mit  derselben  OH-Ionen- 
koncentration  dieselbe  Konstante  geben.  Die  Basen  aus 
der  Gruppe  der  Ammoniakderivate  dagegen  gaben  klei- 
nere Geschwindigkeitskonstanten,  als  sie  auf  Grund  ihrer 
Affinitätsgrössen  sein  sollten,  und  zwar  war  die  Ab- 
weichung von  den  berechneten  Geschwindigkeitskon- 
stanten desto  grösser  je  schwächer  die  Base  war. 

Um  zu  erfahren,  worauf  diese  Abweichungen  beru- 
hen, hat  der  Verfasser  die  Leitfähigkeiten  der  genannten 
Amoniakbasen  erst  in  wässerigen  Lösungen,  dann  in 
Reaktionsgemischen  untersucht  und  die  erhaltenen  Zahlen 


mit  denen  von  entsprechenden  Natriumhydratlösungen 
verglichen.  Er  gelangt  zu  der  Annahme,  dass  die  zu  klei- 
nen Geschwindigkeitskonstanten  darauf  beruhen:  „dass 
zwischen  Diacetonalkoliol,  resp.  Aceton  und  den  Ammo- 
niak derivaten  irgend  welche  Vorgänge  stattfinden,  die 
das  einfache  Bild  der  katalytischen  Spaltung  des  Diace- 
tonalkohols  in  Gegenwart  von  OH-Ionen  undeutlicher 
gestalten,  und  zwar  ist  es  wahrscheinlich,  dass  Aceton 
mit  Ammoniak  und  dessen  Derivaten  zu  verschiedenen 
Aminen  sich  verbindet.“ 

Unter  diesen  Umständen  war  es  nicht  zu  erwarten, 
dass  aus  den  Dilatometrischen  Messungen  quantitative 
Schlüsse  in  Bezug  auf  die  OH-Ionenkoncentration  der 
Metallammoniaklösungen  zu  ziehen  wäre.  Deshalb  habe 
ich  auch  solche  Messungen  nur  mit  Kupferammoniak- 
lösungen ausgeführt.  Hier  können  wir  nämlich  jedoch 
beim  Vergleich  der  Geschwindigkeitskonstanten  zweier 
Kupferammoniak-Lösungen  mit  konstantem  Kupfer- 
und  verschiedenem  NH3 -Gehalt  mit  denen  von  zwei  ent- 
sprechenden NH3 -Lösungen  Resultate  bekommen,  welche 
mindestens  qualitativ  die  bei  Leitfähigkeitsmessungen 
ausgesprochene  Vermuthungen  bestätigen. 

Die  Messungen  mit  ammoniakalischen  Kupfer- 
ammoniakhydroxyd-Lösungen sind  in  folgenden  Tabel- 
len angegeben. 


Düatometrische  Versuche  mit  ammoniakalischen 
Kupferhydroxydlösungen . 


Tabelle  40. 


Cu(OH)2 

Versuch.  1. 

— 0.01  äqn;  NH3=  1 norm. 

Cu(OH)2: 

Versuch  2. 

= 0.01  äqn;  NH3=2norm.! 

1 

t 

in  Min. 

Zahl  der 
Teilstriche. 

k 

t 

in  Min. 

Zahl  der 
Teilstriche. 

k 

10 

50 

0.001513 

10 

42 

0.001903 

20 

98 

0001507 

20 

82 

0.001900 

30 

150 

0.001568 

30 

121 

0.001908 

40 

190 

0.001512 

40 

156 

0.001882 

50 

232 

0.001501 

50 

193 

0.001905 

60 

278 

0.001527 

60 

225 

0.001888 

70 

314 

0.001500  1 

70 

260 

0.001913 

80 

369 

0.001579 

80 

290 

0.001905 

1 95 

422 

0 001557 

95 

335 

0.001912 

oo 

j 

1462 

■ 

0.001529 

105 

oo 

361 

980 

0.001900 

| 0.001902  | 

Tabelle  41. 


Versuch  3. 

Versuch  4. 

Cu(OH)2 

=0.04  äqn;  NH3=1  norm. 

Cu(OH)2' 

=0.04  äqn;  NH3=2  norm. 

t 

! Zahl  der 

1 

k 

t 

Zahl  der 

k 

in  Min. 

Teilstriche. 1 

in  Min. 

Teilstriche. 

5 

30 

0.002598 

5 

90 

1 

0.004070 

10 

60 

. 0.002638 

10 

175 

0.004051  ! 

20 

117 

0.002654 

20 

335 

0.004059 

30 

170 

0.002645 

30 

485 

0.004103 

40 

217 

0.002603 

45 

675 

0.004062 

50 

264 

0.002608 

50 

725 

0.004000 

60 

310 

0.002629 

55 

785 

0.004027 

70 

347 

0.002582 

60 

835 

0.004005  ' 

oo 

1018 

oo 

1965 

0.002620  ' 

0.004047 

Tabelle  42. 


Versuch.  5. 

Cu(OH)2  = 0.01756  äqn : 

MH3  1 . 1 norm. 

Versuch  6. 

Cu(OH).2  = 0.049  äqn; 

NH3  = 0.52  norm. 

t 

in  Min. 

Zahl  der 
Teilstriche  1 

k 

t 

in  Min. 

Zahl  der  1 
Teilstriche. 

k 

10 

48 

0.002067 

5 

11 

0.001036 

20 

83 

0.002041 

10 

22 

0.001042 

30 

123 

0.002083 

20 

42 

0.001006  j 

1 40 

160 

0.002062 

i 30 

63 

0.001018 

50 

195 

0.002056 

35 

73 

0.001018 

60 

230 

0.002069 

40 

84 

0.001030 

70 

260 

0.002047 

50 

102 

0.001011 

80 

293 

0.002068 

60 

123 

! 0.001029 

CO 

925 

0.002062 

70 

oo 

141 

928 

0.001022 

| 0.001023 

Tabelle  43. 


Versuch  7. 

Versuch  8. 

Cu(OH)2  = 0.07743  äqn; 

Cu(OH)2  = 0.153  äqn: 

NH3  = 2.36  norm. 

NH3  = 2.21  norm. 

j t | 

Zahl  der  J 

k 

t 

Zahl  der 

k 

I in  Min.  | 

Teilstriche  j 

in  Min. 

Teilstriche. 

| 10 

21 

0.006236 

5 

88 

0.00719 

20  I 

39 

0.006201 

10 

172 

0.00730 

30 

1 

55 

0.006265 

15 

241 

0.00710 

40 

69 

0.006285 

25 

377 

0.00727 

50 

80.5 

0.006245 

30 

432 

0.00715 

60 

90.5 

! 0.006215 

| 35 

487 

0.00718 

70 

99.5 

0.006232 

40 

533 

0.00712 

80 

107 

0.006216 

| 45 

583 

0.00721 

120 

129 

0.006233 

50 

624 

0.00719 

1 

1 OO 

151 

1 

oo 

1108 

1 

0.006236 

0.00719 
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Der  besseren  Übersicht  wegen  habe  ich  die  gewon- 
nenen Resultate  in  der  Tabelle  44  zusammengestellt. 
In  der  vierten  Kolumme  sind  die  nach  den  Geschwin- 
digkeitskonstanten berechneten  OH-Ionenkoncentrationen 
der  Kupferammoniaklösungen  angegeben.  Als  ausgangs- 
wert ist  der  von  Koelichen  benutzte  Wert  k — O.02181  für 
O.0942  n NaOH  genommen.  Koelichen  hat  von  den  Leit- 
fähigkeitszahlen von  Ostwald  für  O.0942  n NaOH  die  Ionen- 
koncentration  0.087C2  berechnet.  Seitdem  ist  jedoch  die 
Beweglichkeit  des  OH-Ions  von  Kohlrausch 1)  neu  bestimmt 
worden.  Legt  man  diesen  für  18°  angegebenen  Wert 
zu  Grunde,  so  berechnet  sich  die  Ionenkoncentration 
für  O.0942  n NaOH  bei  25°  zu  O.08261,  welchen  Wert  wir 
benutzt  haben.  In  fünfter  Kolumne  sind  die  spec.  Leit- 
fähigkeiten der  Kupferammoniaklösungen  bei  18°.  In 
der  sechsten  Kolumne  sind  die  nach  den  Leitfähigkeits- 
messungen von  Goldschmidt 2),  berechneten  OH-Ionen- 
koncentrationen von  NHa  und  in  den  siebenten  die  ent- 
sprechenden Geschwindigkeitskonstanten. 

Tabelle  44. 


1 

j Ver- 
! such. 

Cu(  OH).2 
äqn 

nh3 

norm. 

k bei 
25°. 

OH- 
J Ionen- 
konc. 

Spec. 
Leitfäh. 
bei  18°. 

; Ionen- 
1 konc. 
j von 
! NHo 
ber 

| 

k von 

nh3 

ber. 
bei  25°. 

1 

0.01 

1 

0.001529 

0.005787 

0.001476 

0.00377 

: 

0.000990 1 

2 

0 01 

2 

0.001902 

0.007204 

0.001768 

000459 

0.001214 

3 

0.04 

1 

0.002620 

0.009924 

0.002921 

0.00377 

0.000996 

4 

0.04 

2 

0.004047 

0015330 

0.003675 

0.00459 

0.001214 

5 

0.01756 

1.1 

0.002062 

0.007811 

0.001890 

0.00392 

0.001034 

6 

0.049 

0.52 

0.001023 

0.003875 

0.001211 

0.00283 

0.000751 

7 

0.07743 

2 36 

0.006236 

0.023621 

0.005680 

0.00471 

0.001243 

8 

00153 

2,21  1 

0.007190 

0.027340 

0.008370 

0.00469 

0.001238 

!)  Yergl.  Kohlrausch  und  Holborn,  Leitvermögen  der  Elektro- 
lyte  s.  200. 

2)  Loc.  cit.  S.  45. 
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Betrachten  wir  erst  die  Versuche  1 und  2 in  wel- 
chen die  Lösungen  in  Bezug  auf  Kupferhydroxyd  O.oi 
äqn.  und  in  Bezug  auf  Ammoniak  1 resp.  2 normal 
sind  und  zwar  soll  die  erste  Lösung  I,  die  zweite  II 
bezeichnet  sein.  Wenn  wie  nun  annehmen,  dass  die- 
selbe Kupferammoniakbase  sowohl  bei  1 norm.,  als  auch 
bei  2 norm.  NH.,  in  der  Lösung  vorhanden  wäre,  so 
sollte  der  Unterschied  der  Geschwindigkeitskonstanten 
der  Lösungen  II  und  I höchstens  ebenso  gross  sein,  wie 
der  von  2 norm,  und  1 norm.  Ammoniaklösungen. 
Die  in  der  Lösung  befindlichen  Basen  müssen  aber 
sich  noch  isohydrisch  beinflussen  und  zwar  wahrschein- 
lich in  der  Richtung,  dass  die  OH-Ionen  der  NH3  durch 
die  Kupferammoniakbasen  zurückgedrängt  werden.  Also 
wird  die  OH-Ionenkoncentration  in  den  beiden  Lösungen 
I und  II  herabgesetzt  und  infolge  dessen  sollte  k (Lö- 
sung II)  — k (Lösung  I)  kleiner  sein,  als  der  Unterschied 
der  Geschwindigkeitskonstanten  für  2 n und  1 n NH3. 

Nun  ist  aber  im  Gegenteil  k (Lösung  II)  — k (Lö- 
sung I)  grösser,  als  der  Unterschied  der  Geschw.  kon- 
stanten für  2 n und  1 n NH3. 

Wir  sehen  also,  dass  mit  zunehmendem  NH3-Gehalt 
die  Hydroxylionen-Koncentration  erheblich  gewachsen 
ist.  Dieses  Verhalten  bestätigt  die  bei  den  Leitfähig- 
keitsmessungen ausgesprochene  Annahme,  dass  die 
rasche  Zunahme  der  Leitfähigkeit  bei  zunehmendem 
NH3-Gehalt,  trotz  der  Vergrösserung  der  inneren  Reibung 
darauf  beruhen  muss,  dass  eine  oder  einige  mehr  dis- 
socierte  NH3-basen  gebildet  werden.  Betrachten  wir  die 
Leitfähigkeiten  in  den  Versuchen  1 und  2 so  sehen  wir 
dass  sie  mit  zunehmendem  NH3 -Gehalt  nicht  ganz  so 
rasch  wachsen  wie  die  Geschwindigkeitskonstanten.  Die- 
ses Verhalten  hat  wohl  seinen  Grund  in  der  inneren 
Reibung  der  Lösung. 

Ganz  dasselbe  Verhalten  wie  die  Versuche  1 und 
2,  zeigen  auch  die  Versuche  3 u.  4.  Wir  haben  schon 
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früher  bemerkt,  dass  die  Zunahme  der  Leitfähigkeit 
von  1 bis  2 normal  NH3  in  einer  Kupferhydroxyd- 
Ammoniaklösung  von  0.04  äqn.  Kupfer  viel  grösser  ist, 
als  in  einer  O.oi  äqn.  Kupferlösung.  Es  war  deshalb 
auch  zu  erwarten,  dass  die  OH-Ionenkoncentration  also 
auch  die  Geschwindigkeitskonstante  im  ersten  Falle  viel 
rascher  steigen,  als  im  zweiten.  Wenn  wir  die  Tabelle 
betrachten,  so  bemerken  wir,  dass  es  wirklich  so  ist. 
Doch  dürfte  wohl  die  Geschwindigkeitskonstante  für 
(0.04  äqn  Cu  -f-  ln  NH3)  zu  klein  ausgefallen  sein. 

Es  ist  Gelleicht  auffallend,  dass  in  den  Versuchen 
5,  6 und  8 die  erhaltenen  Geschwindigkeitskonstanten 
so  klein  sind,  obwohl  die  Koncentration  des  Cu(OH)2 
relativ  gross  ist;  doch  ist  zu  bemerken,  dass  alle  diese 
Lösungen  ziemlich  koncentriert  in  Bezug  auf  Kupfer 
sind,  also  NH3  in  ihnen  nur  in  kleinem  Überschuss  vor- 
handen ist.  Wenn  wir  die  Leitfähigkeitskurven  mit 
konstantem  Kupfer  und  zunehmendem  NH3-Gehalt  be- 
trachten, so  bemerken  wir  in  Übereinstimmung  mit  den 
erhaltenen  kleinen  OH-Ionenkoncentrationen,  dass  die 
Leitfähigkeiten  in  diesen  Punkten  relativ  sehr  klein  sind, 
um  dann  mit  zunehmendem  NH3 -Gehalt  mindestens  im 
Anfang  sehr  rasch  zu  steigen. 

Da  somit  die  dilatometrischen  Messungen  in  am- 
moniakalischen  Lösungen  nur  einen  qualitativen,  aber 
keinen  quantitativen  Masstab  für  die  Koncentration  der 
OH-Ionen  geben,  habe  ich  solche  Messungen  mit  den 
anderen  Metallammoniakbasen  nicht  ausgeführt. 

Nur  ein  Versuch  mit  Zn(OH)2  -f-  NH3  ist  noch  ge- 
macht worden  und  hier  unten  angegeben. 


Tabelle  45. 

Zn(OH)2  = 0.234  äqn;  NH3  = 2.36  norm. 
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t in  Min. 

Zahl  der 
Teilstriche. 

1 

k 

. 

5 

50 

0.00352 

10 

98 

0.00352 

20 

189 

0.00353 

30 

266 

0.00343 

40 

337 

0.00338 

50 

405 

0.00337 

62 

478 

0.00335 

70 

524 

0.00334 

81 

579 

0.00330 

oo 

1259 

0.00342 

Der  kleine  Wert  der  Geschwindigkeitskonstanten 
zeigt  wie  wenig  OH-Ionen  in  der  Lösung  vorhanden 
sind,  wie  schwach  also  die  gebildete  Zinkammoniakbase 
ist,  was  wir  auch  schon  bei  den  Leitfähigketsmessungen 
gesehen  haben. 
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V.  Löslichkeitsversuche. 


Um  weiteren  Aufschluss  über  die  Konstitution  der 
Metallammoniakbasen  zu  bekommen,  habe  ich  Löslich- 
keitsversuche mit  den  Hydroxyden  von  Kupfer,  Nickel, 
Cadmium  und  Zink  in  Ammoniak  ausgeführt. 


Löslichkeitsversuche  von  Kupferhydroxyd  in 
Ammoniak. 

Zuerst  wurde  aus  einer  Kupferammoniumsulfat- 
Lösung  gefälltes  reines  Kupferhydroxyd  in  feuchtem 
Zustande  in  eine  bekannte  Ammoniaklösung  gebracht 
und  bei  25°  geschüttelt.  Sobald  das  überschüssige 
Hydroxyd  am  Boden  sich  abgesetzt  hatte,  wurde  eine 
bestimmte  Menge  von  der  klaren  Lösung  abpipetiert  und 
das  Kupfer  elektrolytisch  nach  der  üblichen  Weise  be- 
stimmt. Es  zeigte  sich  jedoch  bald,  dass  zwei  auf  ganz 
ähnlicher  Weise  bereitete  Kupferhydroxydpräparate  eine 
verschiedene  Löslichkeit  in  Ammoniak  hatten,  was  sicher- 
lich so  zu  deuten  ist,  dass  die  Niederschläge  wechselnde 
Mischungen  von  mehreren  Modifikationen  mit  verschie- 
dener Löslichkeit  sind. 

In  folgender  Tabelle  sind  einige  Löslichkeitszahlen 
von  einem  so  dargestellten  Kupferhydroxydpräparat  in 
Ammoniak  angegeben. 
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Löslichkeitsversuche  von  Kupferhydroxyd  in  Amm.oniak. 
Tabelle  46. 


Temperat. 

j j 

NH3  norm. 

Cu  g.  per  1. 

Cu(OH)2  äqn. 

25 

2.63 

3.05 

0.096 

•n 

2 

2.12 

0.067 

1.32 

1.08 

0.034 

Versuchen  wir  nun  mit  Hülfe  dieser  Zahlen  die 
Konstanten,  welche  einen  Aufschluss  über  die  Konstitu- 
tion der  komplexen  Kationen  geben  könnten,  zu  berech- 
nen, so  sehen  wir  bald,  dass  keine  solche  zu  erhalten 
sind.  Dies  beruht  sicherlich  darauf,  dass  wir  in  der 
Lösungen  keinen  einheitlichen  Bodenkörper  haben,  also 
in  der  Gleichung 

Cu-.  (OH’)2  = L 

das  Löslichkeitsprodukt  L nicht  konstant  ist. 

Um  verschiedene  Kupferhydroxyd-Modifikationen 
in  dem  Bodenkörper  zu  vermeiden,  habe  ich  noch  Lös- 
lichkeitsversuche durch  Austreiben  des  Ammoniaks  aus 
einer  Kupferammoniak-Lösung  ausgeführt.  Die  Kupfer- 
ammoniaklösung wurde  in  einen  konc.  Schwefelsäure,  ent- 
haltenden Exiccator  gebracht  und  evakuirt.  Der  Exiccator 
befand  sich  in  einem  Thermostaten  von  25°  C.  Sobald 
Kupferhydroxyd  ausgefallen  war,  wurde  die  Lösung,  um 
eventuelle  Koncentrationsveränderungen  zu  vermeiden, 
noch  umgerührt.  Wenn  nach  kurzer  Zeit  der  Nieder- 
schlag sich  abgesetzt  hatte,  wurde  eine  bestimmte  Menge 
von  der  Lösung  zur  Analyse  genommen.  Dann  wurde 
weiter  evacuiert  und  nach  einiger  Zeit  dieselbe  Opera- 
tion wiederholt.  Die  Ammoniak-Koncentration  der  Lösung 
wurde  nach  Verdünnen  mit  Wasser  in  einer  Probe  direkt 
titriert,  in  einer  zweiten  Probe  erst,  nachdem  das  Kupfer 
durch  Aluminiumspähne  ausgeschieden  und  die  Lösung 
farblos  geworden  war. 
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Weil  nun  das  auf  diese  Weise  ausgeschiedene 
Kupferhydroxyd  ganz  krystallinisch  ist,  war  anzuneh- 
men,  dass  mindestens  der  aus  derselben  Lösung  ausge- 
fallene Niederschlag  nur  eine  Modifikation  darstelle.  In 
folgenden  Tabellen  sind  zwei  so  ausgeführte  Löslichkeits- 
versuchsreihen zusammengestellt : 


Löslichkeitsversuche  von  Kupferhydroxyd  in  Ammoniak. 
Tabelle  47. 


Temperat. 

NH3  norm. 

Cu  g.  per  1. 

Cu(OH)2  äqn. 

100  K. 

250 

2.540 

6.26 

0.197 

11.2 

11 

1.965 

6.28 

0.166 

11.2 

11 

1.280 

4.13 

0.129 

11.8 

11 

0.973 

3.36 

0.106 

11.6 

11 

0.870 

3.08 

0.097 

11.5 

11 

0.540 

2.36 

0.074 

12.3 

. 11 

0.391 

2.04 

0.064 

13.5 

Tabelle  48. 


Temperat. 

NH3  norm. 

Cu.  g.  per  1. 

Cu(OH)2  äqn. 

100  K. 

25° 

3.176 

8.06 

0.253 

12.4 

11 

2.070 

5.72 

0.180 

11.8 

11 

1.272 

4.75 

0.149 

13.8 

11 

0.451 

2.54 

0.080 

15.4 

11 

0.320 

2.13 

0.067 

16.6 

Wenn  wir  die  aus  diesen  Zahlen  entnommenen  Lös- 
lichkeitskurven (Fig.  10)  betrachten,  so  bemerken  wir, 
da§s  die  beiden  Kurven  nicht  zusammenfallen,  was  wohl 
darauf  beruht,  dass  nicht  dieselben  Hydroxyd-Mo difika- 
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tionen  in  den  beiden  Lösungen  ausgefallen  sind.  Doch 
zeigen  die  beiden  Kurven  II  und  III,  welche  viel  höher 
laufen  als  die  Löslichkeitskurve  I,  einen  übereinstim- 
menden Verlauf. 
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Fig.  10. 


Wenn  wir  in  einer  Kupferhydroxydammoniak-Lö- 
sung  einen  einheitlichen  Bodenkörper  haben,  bekommen, 
wir  nach  der  Massen  Wirkungsgesetz : 

Cu.  (OH’)2  = L (OH’)2  _ L 

CuV  (NH8)“  = ke  (NH3)"  kc’ 


wo  L das  Löslichkeitsprodukt,  c die  Kupferkoncentration 
und  k eine  Konstante  ist. 

Weil  alles  Kupfer  im  Komplex  gebunden  ist,  be- 
kommt man 

OH’  = 2c 


sammt  von  obiger  Gleichung 
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. c-K(NH3)t 

wo  K — l/^  ist  und  schliesslich 

V 4k 

c 

K = n 

(NH,)" 

Wir  haben  früher  erwähnt,  dass  Dawson  und  Mc 
Grae  *)  durch  Untersuchungen  über  die  Verteilung  des 
NH,  zwischen  ammoniakalischen  Kupferoxydlösungen 
und  Chloroform  zu  dem  Schluss  gelangt  sind,  das  jedes 
Mol  Kupfer  2 Mol  NH,  zum  komplexen  Kation  bindet. 

Wenn  nun  der  Wert  n = 2 in  der  obigen  Formel 
eingesetzt  wird,  bekommen  wir  für  die  Berechnung  der 
Konstante 

c T 

K = C nh3)§ 

Wie  man  in  den  Tabellen  47  und  48  sieht,  stim- 
men die  mit  Hülfe  dieser  Formel  berechneten  Konstan- 
ten genügend  gut  miteinander,  und  zwar  in  Tabelle  47 
besser  als  in  Tabelle  48. 

In  kleineren  Kupfer-  und  NH,-Koncentrationen  wer- 
den die  Konstanten  grösser,  was  vielleicht  darauf  beru- 
hen könnte,  dass  die  Analysenfehler  hier  mehr  ins  Ge- 
wicht fallen. 

Aus  den  Löslichkeitsversuchen  ist  also  der  Schluss 
zu  ziehen,  dass  mindestens  bei  relativ  kleinem  NH,- 
Überschuss  jedes  Mol  Kupfer  zwei  Mol  NH,  zur  Kom- 
plexbildung auf  nimmt. 

Die  Resultate  stehen  in  vollkommener  Übereinstim- 
mung mit  denen  von  Dawson  und  Mc  Crae.  Auch  die 
genannten  Forscher  haben  bei  ihren  Untersuchungen 
Kupferammoniaklösungen  an  gewendet,  welche  in  Bezug 
auf  Kupfer  relativ  koncentriert  gewesen  sind,  und  zwar 


h Loc.  cit.  S.  3. 
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war  der  grösste  Überschuss  von  Ammoniak  bei  ihnen 
• 9.17  Mol  per  Mol  Kupfer. 

Es  ist  deshalb  ziemlich  sicher,  dass  die  nach  Leit- 
fähigkeits-  und  Hydroxylionenmessungen  in  den  kleinen 
NHg-Koncentrationen  existierenden  schwachen  Basen  die 
Formel  CuJM(NH3)2m  . (OH)2m  haben. 

Wir  haben  früher  die  Ansicht  ausgesprochen,  dass 
die  bei  grösserem  NH3 -Überschuss  nach  den  Leitfähig- 
keitsmessungen  existierenden  stärkeren  Basen  auch  NH„- 
reicher,  als  die  in  kleinen  NH3-Koncentrationen  befind- 
lichen schwächeren  Basen  wären.  Ein  Vergleich  der 
Leitfähigkeiten  von  Cu(OH)2.4-  NH3  mit  konstantem 
Kupfer-  und  wachsendem  NIL -Gehalt  mit  denen  von 
Cu  S04  +'  NHg'  giebt  auch  Anlass  - anzunehmen,  dass  die 
stärkeren  Kupferammoniakbasen  ähnlich  wie  Kupfer- 
amnioniumsulfat  „gebaut  wären,  also,  ..  das.  jedes  Mol 
Kupfer  vier  Mol  NH3  bindet.  Es  wäre  sehr  intressant 
gewesen  diese  Annahme  experimentell  zu  prüfen. 

Leider  fehlt  uns  jedoch  sichere  Methoden  dazu. 
Denn  nachdem  bei  den  Untersuchungen  über  Koncen- 
trationsketten  keine  konstanten  Potentiale  zu  bekommen 
waren,  sind  wohl  die  einzigen  Messungen,  welche  einen 
Aufschluss  hierüber  geben  könnten,  entweder  die  NH3- 
Partialdruckbestimmungen  oder  auch  die  Verteilungs- 
versuche des  NH8,  wie  sie  von  Dawson  und  Mc  Crae 
ausgeführt  sind.  Aber  wir  müssen  bedenken,  dass  bei 
so  grossem  NH3 -Überschuss  die  beiden  Methoden  sehr 
ungenaue  Werte  geben  würden,  aus  welchen  nicht  viel 
zu  schliessen  wäre. 
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Löslichkeitsversuche  von  Nickelhydroxyd  in 
Ammoniak. 

Das  Nickelliydroxyd  wurde  in  der  früher  beschrie- 
benen Weise  aus  einer  Nickelammoniumnitratlösung 
mittelst  Natronlauge  gefällt,  in  feuchtem  Zustande  in 
NH„  von  bestimmtem  Gehalte  gebracht  und  bei  25° 
geschüttelt.  Das  Nickel  wurde  wie  gewöhnlich  elektro- 
lytisch bestimmt. 

In  folgender  Tabelle  sind  einige  so  ausgeführte 
Löslichkeitsversuche  zusammengestellt : 


Löslichkeitsversuche  von  Nickelhydroxyd  in  Ammoniak. 
Tabelle  49. 


Temperat. 

NH3  norm. 

Ni  g.  per  1. 

j Ni(OH)2  äqn. 

25° 

1 

0.084 

0.00287 

n 

2 

0.170 

0.00579 

3 

0.257 

0.00875 

4 

0.360 

0.01227 

Weil  sicherlich  mehrere  Modifikationen  in  dem 
Bodenkörper  vorhanden  sind,  lassen  sich  von  den  erhal- 
tenen Zahlen  keine  Konstanten  berechnen. 

Da  der  in  diesen  Versuchen  angewendete  Nieder- 
schlag einige  Zeit  unter  Wasser  gestanden  und  die  Me- 
tallhydroxyde bekanntlich  mit  dem  Alter  überhaupt 
unlöslicher  werden,  ist  es  erklärlich,  weshalb  die  erhal- 
tenen Löslichkeiten  so  klein  sind. 

Um  verschiedene  Modifikationen  gleichzeitig  in  dem 
Bodenkörper  zu  vermeiden,  habe  ich  denselben  Weg 
als  beim  Kupfer  angewendet.  Aus  einer  NH3 -reicheren 
Nickelhydroxyd-Lösung  wurde  NH3  so  lange  ausgetrie- 
ben bis  Nickelhydroxyd  ausfiel,  und  die  gesättigte  Lösung 
analysiert.  Die  auf  solche  Weise  erhaltenen  Löslich- 
keitswerte sind  in  der  Tabelle  5’0  angegeben. 
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Löslichkeitsversuche  von  Nickelhydroxyd  in  Ammoniak. 


Tabelle  50. 


Temperat. 

NH3  norm. 

j 

Ni  g.  per  1. 

Ni(OH)2  äqn. 

100  K. 

25° 

4.911 

2.580 

1 

0 0879 

1.11 

” 

3.9 

1.780 

0.0607 

1.10 

1 

» 

2.101 

0.835 

0.0284 

1.09 

» 

i 

0.602 

0.158 

0.0054  j 

1.09 

Man  sieht  sofort,  dass  die  erhaltenen  Zahlen  viel 
höher  sind,  als  die  in  der  Tabelle  49  angegebenen.  Es 
ist  jedoch  zu  bemerken,  dass  diese  Zahlen  in  kei- 
nem Falle  die  grösste  Löslichkeit  des  Ni(OH)2  in  NHS 
representieren.  Denn  ganz  ähnlich  wie  beim  Kupfer  be- 
kommt man  auch  hier  mehrere  Löslichkeitskurven, 
darauf  beruhend  welche  Modifikation  als  Bodenkör- 
per ist. x) 

Wenn  wir  nun  in  allen  Lösungen  dasselbe  Nickel- 
hydroxyd  als  Bodenkörper  haben,  bekommen  wir  nach 
dem  Massenwirkungsgesetz : 

Ni.  (OH5)* 2  = L .(OLT)2  L 
NiV  (NH,)“  ±=  kc  alS°  (NH^  ~ kc  ’ 

wovon 

c — K (NH3)^  und  K = c:  (NH8)^ 

Konowaloff 2)  sammt  Dawson  und  Mc  Grae2)  haben 
gezeigt,  dass  in  ammoniakalischen  Nickelsalzlösungen 
jedes  Mol  Nickel  wahrscheinlich  vier  Mol  NH8  bindet. 
Wenn  wir  nun  annehmen,  dass  die  freien  Nickelammo- 
niakbasen ähnlich,  wie  die  ihnen  entsprechenden  Salze 


*)  Vergl.  Starck , Ber.  Dtsch.  Chem.  Ges.  36,  3840  (1903). 

2)  Loc.  cit.  S.  20. 
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konstituiert  sind,  sollen  wir  in  der  Formel  für  n den 
Wert  4 einsetzen,  und  bekommen  also 


K 


(NH3y 


Ich  habe  mit  Hülfe  dieser  Formel  aus'  den  in-  der 
Tabelle  50  befindlichen  Zahlen  die  Konstanten  berech- 
net. Wir  bemerken,  dass  sie  genügend  gut  mit  ein- 
ander übereinstimmen.  Dem  komplexen  Nickelammo- 
niakhydroxyd kommt  also  sehr  wahrscheinlich  die  Formel 
N im (NH3)4m (OH)2  m zu. 

Die  bei  relativ  kleinem-NH8  Überschuss  existieren- 
den Nickelammoniakbasen  sind  also  anders  gebaut,  als 
die  entsprechenden  Kupferammoniakbasen.  Dass  steht  in 
einer  vollkommener  Übereinstimmung  mit  der  Leitfähig- 
keitsmessungen. Denn  bei  Nickelammoniaklösungen ‘ge- 
ben die  Leitfähigkeitszahlen  keinen  Anlass  anzuneh- 
men, dass  bei  kleineren  NH3-Koneentrationen  schwächere 
und  wahrscheinlich  dann  auch  Ammoniakärmere  Basen 
in  der  Lösung  vorhanden  wären. 


Löslichkeitsversuche  von  Cadmiumhydroxyd  in 
Ammoniak. 

Ganz  ähnlich  wie  beim  Kupfer  und  Nickel  ist  es 
sehr  schwer  einheitliche  Cadmiumhydroxydniederschläge 
zu  bekommen.1)  Wenn  ich  von  Cädmiumnitratlösung 
gefälltes  Hydroxyd  in  feuchtem  Zustande  in  NH3  löste, 
bekam  ich  Löslichkeitswerte,  welche  ebenso  wie  beim 
Kupfer  keinen  Aufschluss  über  die  Komplexbildung 
geben  konnten. 

Um  nur  eine  Kupferhydroxyd-Modifikation  in  dem 
Bodenkörper  zu  bekommen,  habe  ich  wieder  denselben 
Weg  wie  beim  Kupfer  und  Nickel  ein  wenig  modifiziert 


9 Vergl.  Euler,  Loc.  cit.  S.  21. 
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angewendet.  Aus  einer  Gadmiumliy droxyd- Ammoniaklö- 
sung wurde  NH3  so  lange  ausgetrieben,:  bis  Cd(OH)2  aus- 
fiel.  Weil  das  so  ausgeschiedene  Cadmiumhydroxyd  ganz 
krystalliniscb  ist,  war  anzunehmen,  dass  nur  eine  bestän- 
dige Modifikation  als  Bodenkörper  vorhanden  war.  Nach- 
dem der  NH3 -Gehalt  der  Lösung  durch  Titration  bestimmt 
war,  wurde  eine  gewisse  Menge  davon  mit  einem  Teil 
des  Niederschlages  abpipetiert;  auf  ein  bekanntes  Volu- 
men mit  Wasser  aufgefüllt  und  bei  25°C  in  einem 
Thermostaten  geschüttelt.  Die  NH3-Koncentration  der 
Lösungen  war  also  vorher  schon  bekannt;  der  Cadmium- 
gehalt wurde  wie  früher  durch  Analyse  als  Oxyd  be- 
stimmt. 

Die  erhaltenen  Löslichkeitszahlen  sind  in  der  Ta- 
belle angegeben. 

Löslichkeitsversuche,  von  Caclmiumhy droxyd  in  Ammoniak. 

Tabelle  51. 


Temperat. 

. 

NH3  norm. 

CdOg.  per  1. 

€d(OH)2  äqn; 

100  K. 

25° 

0.5 

0.24 

0.00374 

0.95 

1 

0.62 

0.00966 

0.99 

18 

1.33 

0.02075 

0.99 

» . 

4.6 

4.92 

0.07670. 

1.05 

Ganz  ähnlich  wie  beim  Nickel  bekommen  wir  für 
die  Berechnung  der  Konstanten  nach  dem  Massen  Wir- 
kungsgesetz die  Formel 

c 

K = n 

(NH3)* 

und  wenn  m--~  4 ist,  erhällt  man 


c 


Aus  der  Tabelle  ist  zu  sehen,  dass  die  mit  Hülfe 
dieser  Formel  erhaltenen  Konstanten  genügend  gut  mit 
einander  übereinstimmen.  Die  Löslichkeits versuche  be- 
stätigen also  die  Potentialmessungen,  nach  welchen  jedes 
Mol  Cadmium  vier  Mol  NH3  zur  Komplexbildung  auf- 
nimmt. 

Es  ist  noch  zu  bemerken,  dass  wir  bei  den  Poten- 
tialmessungen einen  relativ  grossen  Überschuss  von  XH3 
gehabt  haben,  während  derselbe  in  den  Löslichkeitsver- 
suchen relativ  klein  ist.  Wir  sehen  also,  dass  sowohl  bei 
kleinerem  wie  bei  grösserem  NH3-Überschuss  eine  ähn- 
lich konstituierte  Cadmiumammoniakbase  in  der  Lösung 
existiert.  Dies  steht  auch  in  Übereinstimmung  mit  den 
Leitfähigkeitsmessungen,  welche  kleinen  Anlass  anzu- 
nehmen geben,  dass  bei  konstantem  Cadmiumgehalt  in 
kleinen  NH3-Koncentrationen  schwächere,  NH3-ärmere 
Basen  in  der  Lösung  existieren  würden. 

Von  den  Löslichkeitszahlen  des  Cd(OH)2  in  der 
Tabelle  51  ist  noch  zu  bemerken,  dass  sie  natürlich  nur 
die  Löslichkeit  dieser  Cadmiumhydroxyd-Modifikation 
repräsentieren.  Ganz  wie  beim  Kupfer  und  Nickel  be- 
kommt man  auch  hier  mehrere  Löslichkeitskurven. 

Um  das  zu  illustrieren  gebe  ich  einen  bei  25° 
durch  Evacuieren  erhaltenen  Löslichkeits  wert  an: 

Cd(OH)2  = 0. 105  äqn;  NH3  — 4.5  norm. 

welcher  erheblich  grösser  ist,  als  der  aus  unseren  Tabel- 
len entnommene. 


Löslichkeitsversuche  von  Zinkhydroxyd  in  Ammoniak. 

Das  Zinkhydroxyd,  welches  bei  diesen  Versuchen 
erst  zur  Anwendung  kam,  ist  aus  verdünnter  Zinksulfat- 
lösung mit  einer  berechneten  Menge  Bariumhydrat  ge- 
fällt und  gewaschen,  wie  früher  beschrieben  worden  ist. 
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In  feuchtem  Zustande  wurde  der  Niederschlag,  welcher 
neben  Zinkhydroxyd  also  auch  Bariumsulfat  enthielt, 
in  NH3  gelöst  und  die  klare  Flüssigkeit  dann  in  ähn- 
licher Weise  wie  beim  Kupfer  in  einem  Yacuumexiccator 
bei  25°  behandelt.  Das  Zinkliydroxyd  scheidet  sich 
krystallinisch  aus.  Die  auf  diese  Weise  erhaltenen  Lös- 
lichkeitswerte sind  in  der  Tabelle  52  angegeben. 

Löslichkeitsversuche  von  Zinkhydroxyd  in  Ammoniak. 

(Zn(OH)2  aus  Sulfat  bereitet). 

Tabelle  52. 


Temperat. 

NH3  norm. 

ZnO  g.  per  1. 

Zn(OH)2  äqn. 

25° 

1.287 

7.28 

0.1789 

w 

0.825 

3.84 

0.0944 

V) 

0.311 

0.85 

0.021Ö 

Ähnliche  Löslichkeitsversuche  von  Zinkhydroxyd 
in  Ammoniak  hat  schon  früher  W.  Herz ')  gemacht. 
Er  hat  das  Zinkhydroxyd  aus  einer  Zinksulfatlösung 
mit  Ammoniak  gefällt  und  bei  20°  geschüttelt.  Ein 
Vergleich  der  von  Herz  angegebenen  Löslichkeiten  mit 
denen  von  mir  gefundenen  zeigt,  dass  die  letztgenannten 
erheblich  niedriger  sind,  obwohl  man,  wie  beim  Kupfer, 
durch  Behandlung  der  Zinkhydroxydlösung  in  NH3 
höhere  Werte  bekommen  sollte.  Herz'1 2 3)  hat  auch  nacher 
bemerkt,  dass  die  von  ihm  angewendeten  Zinkhydroxyd- 
preparate  basische  Zinksulfate  enthielten.  Später  hat 
Euler  8)  Löslichkeitsversuche  mit  Zinkhydroxyd,  welches 
aus  Zinknitrat  bereitet  war,  ausgeführt.  Die  von  Euler 
erhaltenen  Löslichkeitswerte  sind  erheblich  kleiner  als 

die  von  Herz  und  als  die  meinen. 

% 

*)  Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie.  30,  280  (1902). 

2)  Zeitschr.  f.  anorgan.  Chemie  31.  357  (1902). 

3)  Loc.  cit.  S.  21. 


94 


Weil  wahrscheinlich  auch  das  von  mir  aus  Sulfat 
dargestellte  Zinkhydroxyd  etwas  basisches  Sulfat  ent- 
halten hat,  habe  ich  noch  Löslichkeitsversuche  mit 
einem  aus  Nitratlösung  ausgefällten  Zinkhydroxyd  aus- 
geführt. Das  gefällte  Zinkhydroxyd  wurde  in  feuchtem 
Zustande  in  NH.<  gebracht  und  bei  25°  C geschüttelt. 
Wie  früher,  wurde  auch  hier  der  Zinkgehalt  der  Lösungen 
als  Oxyd  bestimmt.  Die  erhaltenen  Werte  sind  in  der 
Tabelle  53  zusammengestellt. 

Löslichkeitsversuche  von  Zinkhydroxyd  in  Ammoniak. 

Tabelle  53. 


jTemperat.j 

i 

NH3  norm. 

1 

| ZnOg.  per  l. 

Zn(OH)2  äqn. 

25°' 

0.321 

0.34 

0.0084 

. 

0.643 

0.845 

0.0209 

1.215 

2.70 

0.0663 

1.928 

5.07 

0.1244 

2.570 

7.01 

0.1722 

IV 

3.213 

10.16 

0.2496 

Der  besseren'  Übersicht  wegen  habe  ich  die  Lös- 
lichkeitskurven von  Herz , Euler  und  mir  selbst  in  Fig. 
11.  auf  getragen. 

Wir  bemerken,  dass  die  von  mir  gefundene  Lös- 
lichkeitskurve des  aus  Nitrat  bereiteten  Zinkhydroxyds 
noch  niedrigere  Löslichkeiten  repräsentiert  als  die  von 
Eider.  Die  abweichenden  Löslichkeiten  beruhen  sicher- 
lich auf  dem  Vorhandensein  verschiedener  Zinkhydro- 
xydmodifikationen, wie  die  Zahlen  von  Euler  auch  deut- 
lich zeigen. 

Obwohl  die  viel  grösseren  Löslichkeitswerte  des 
aus  Zinksulfat  bereiteten  Hydroxydes  zum  Teil  von 
basischen  Sulfaten  herrühren,  glaube  ich  jedoch,  dass 
auch  die  verschiedenen  Hydroxydmodifikationen  hierbei 
eine,  grosse  Rolle  spielen. 
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Aus  den  erhaltenen  Löslichkeitszahlen  lässt  sich 
keine  Konstanten  berechnen,  welche  die  Komplexbildung 
erklären  würden,  sicherlich  deshalb,  weil  die  Nieder- 
schläge Mischungen  von  verschiedenen  Modifikationen 
sind. 


Zusammenfassung  der  Resultate. 

Durch  Potentialmessungen  nach  der  Methode  von 
Bodländer  wurde  gefunden,  dass  das  komplexe  Kation 
des  Cadmiumammoniakhydroxyds  nach  der  Formel 
Cdm(NH3)4m  zusammengesetzt  ist.  Durch  ähnliche  Mes- 
sungen ergab  sich  für  das  Kation  des  Zinkammoniak- 
hydroxyds die  Formel  Znm(NH3)3m. 

Beim  Kupfer  und  Mckel  konnten  keine  konstanten 
Potentiale  erreicht  werden. 

Die  Leitfähigkeitsmessungen  von  Kupferhydroxyd 
in  NH3  ergeben,  dass  bei  kleineren  NH3-Koncentrationen 
eine  oder  mehrere  schwächere  Kupferammoniakbasen  in 
der  Lösung  vorhanden  sind.  Ein  Vergleich  der  Leit- 
fähigkeitskurven von  Kupferhydroxyd  -)-  Ammoniak  mit 
den  entsprechenden  Kurven  von  Bariumhydroxyd  -4-  Am- 
moniak deuten  an,  dass  von  3 bis  4 norm.  Ammoniak 
ab,  eine  stärkere  Kupferammoniakbase  in  der  Lö- 
sung vorherrscht.  Wahrscheinlich  ist  die  Zahl  der  ge- 
bundenen NH3 -Molekeln  bei  der  stärkeren  Base  grös- 
ser als  bei  den  schwächeren  und  zwar  giebt  ein  Ver- 
gleich der  Kupferhydroxyd-Ammoniaklösungen  mit  den 
entsprechenden  Lösungen  von  Kupfersulfat  Anlass  anzu- 
nehmen, dass  der  Zahl  der  gebundenen  NH3 -Molekeln 
vier  ist. 

Die  Leitfähigkeitsmessungen  von  Nickel-,  Cadmium-, 
hydroxyd-  und  Silberoxyd  in  Ammoniak  zeigen,  dass  sie 
mit  NH3  starke  Basen  bilden. 
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Aus  den  Leitfähigkeitszahlen  von  Zinkhydroxyd  in 
NH,  ist  zu  schliessen,  dass  Zn(OH)2  im  Gegensatz  zum 
Cadmium  sehr  schwache  Ammoniakbasen  bildet. 

Die  Messungen  der  Hydroxylionenkoncentrationen 
bestätigen  die  Leitfähigkeitsmessungen,  dass  bei  kleinen 
NH3-Koncentrationen  viel  schwächere  Kupferämmoniak- 
basen  als  bei  grösserem  NHS-Gehalt  in  der  Lösung  vor- 
handen sind.  Auch  bestätigt  die  kleine  OH-Ionenkon- 
centration  bei  Zinkammoniakhydroxyd  die  gefundenen 
kleinen  Leitfähigkeits werte. 

Die  Löslichkeitsversuche  von  Kupfer-  Nickel-  Cad- 
mium- und  Zinkhydroxyd  in  NH3  zeigen,  dass  die  ge- 
nannten Hydroxyde  sehr  leicht  Veränderungen  erleiden, 
weshalb  es  sehr  schwer  ist,  ganz  definierbare  Modifika- 
tionen zu  bekommen. 

Doch  gelang  es  mir  beim  Kupfer-,  Nickel-,  und 
Cadmiumhydroxyd  solche  zu  erhalten.  Die  aus  diesen 
Löslichkeitszahlen  berechneten  Konstanten  zeigen,  dass 
bei  relativ  kleinem  NH3-Überschuss  jedes  Mol  Kupfer 
zwei  Mol  NH3  bindet,  während  ein  Mol  Cadmium  und 
ein  Mol  Nickel  vier  Mol  NH3  zur  Komplexbildung  auf- 
nimmt. 

Demnach  sind  also  die  komplexen  Kupferammo- 
niakbasen bei  kleinem  Überschuss  von  NH3  nach  der 
Formel  Cum(NH3)2m  . (OH)2m  zusammengesetzt,  während 
den  Nickel-  und  Cadmiumammoniakbasen  bei  allen 
NH3-Koncentrationen  die  Formeln  Nim(NH8)4W . (OH)2m 
resp.  Cdw(NH3)4m  . (OH)2m  zukommen. 
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